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71. Строение атома
1.1. Современные представления о строении атома
Атом — наименьшая частица химического элемента, сохраня­ющая все его химические свойства.Атом состоит из положительно заряженного ядра и отри­
цательно заряженных электронов. В состав ядра входят положитель­
но заряженные протоны (p) и нейтральные частицы — нейтроны (n).
Атом электронейтрален, а его масса практически равна массе ядра, 
т. е. сумме масс протонов и нейтронов.
Свойства ядра определяются его составом — числом протонов 
и нейтронов. Число протонов в ядре характеризует его заряд и при­
надлежность атома данному химическому элементу.
Химическим элементом называют совокупность атомов с одинако­
вым зарядом ядра.
Массовое число атома (А) равно количеству протонов Z и нейтро­
нов N, входящих в состав ядра:
 A = Z + N.
Массовое число и заряд ядра атомов в единицах элементарного за­
ряда обозначают соответственно верхним и нижним индексами слева 
у символа химического элемента, Z
AЭ , например, 11
23Na . Атомы с оди­
наковым числом протонов, но разным количеством нейтронов назы­
вают изотопами. Пример: 20
40Ca  (20p, 20n) и 20
42Ca  (20p, 22n).
Химические свойства элементов определяются количеством и со­
стоянием электронов в атоме. Количество электронов в атоме равно 
заряду ядра.
81. Строение атома
Понятие «состояние электрона» означает его энергию и местопо­
ложение. Cогласно квантово­механическому подходу к описанию со­
стояния микрочастиц для них невозможно одновременно определить 
скорость (или импульс p = mV) и положение (координаты). Кванто­
вая механика заменяет классическое понятие точного нахождения ми­
крочастицы, в том числе электрона, понятием «статистической веро­
ятности» нахождения в данной точке пространства.
Области пространства, в которых вероятность пребывания элек­
трона наиболее высока, называют атомными орбиталями (АО).
Каждой атомной орбитали соответствует определенная энер­
гия. Энергия АО — это энергия электрона, находящегося на этой 
орбитали. Атомные орбитали характеризуют набором трех кванто­
вых чисел.
1.2. Квантовые числа
Главное квантовое число (n) характеризует энергию орбитали в за­
висимости от расстояния до ядра.
Главное квантовое число принимает целочисленные значения: 
n = 1, 2, 3, 4, … Электроны, имеющие одинаковое значение n, состав­
ляют энергетический уровень. Чем больше n, тем выше энергия ор­
битали.
Орбитальное квантовое число (l) характеризует форму орбитали.
Орбитальное квантовое число принимает целочисленные значения 
l = 0, 1, 2, 3, ..., (n – 1). Каждый энергетический уровень состоит из по­
дуровней с одинаковым значением орбитального квантового числа.
Подуровни имеют буквенные обозначения.
Орбитальное квантовое число l 0 1 2 3
 Обозначение подуровня s p d f
Каждому подуровню соответствует определенная форма атомных 
орбиталей.
91.2. Квантовые числа
                     l = 0            l = 1                           l = 2
           s­орбиталь      p­орбиталь           d­орбиталь
Число подуровней в каждом из первых четырех энергетических 
уровней и их условные обозначения приведены в таблице.
Главное квантовое 
число n
Орбитальное квантовое 
числоl
Обозначение 
подуровня
1 0 1s
2 0, 1 2s, 2p
3 0, 1, 2 3s, 3p, 3d
4 0, 1, 2, 3 4s, 4p, 4d, 4f
Количество энергетических подуровней равно номеру энергети­
ческого уровня.
Магнитное квантовое число (m) характеризует ориентацию орби­
тали в пространстве.
Магнитное квантовое число принимает целочисленные значения 
от –l до l, включая ноль, и определяет число орбиталей определен­
ного подуровня.
Орбитальное квантовое число l Магнитное квантовое число ml
0 0 (одно значение)
1 –1, 0, 1 (три значения)
2 –2, –1, 0, 1, 2 (пять значений)
3 –3, –2, –1, 0, 1, 2, 3 (семь значений)
В соответствии с числом значений m в s­подуровне (l = 0) имеет­
ся одна орбиталь, в р­подуровне (l = 1) — три, в d­подуровне — пять, 
в f­подуровне — семь, т. е. число орбиталей в подуровне (с данным 
значением l) равно (2l + 1). Атомные орбитали (и электроны на них) 
называют так же, как и соответствующий подуровень. Например, 
4p­подуровень содержит три 4 р­орбитали, электроны на этих орби­
талях называют 4 р­электронами.
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1. Строение атома
Условно атомные орбитали изображают в виде квантовых ячеек:
для s­подуровня одна квантовая ячейка, 
для р­подуровня — три,   
для d­подуровня — пять и т. д.  
Три квантовых числа однозначно характеризуют атомную орби­
таль. Каждый электрон также характеризуется спиновым квантовым 
числом ms (спином), связанным с собственным моментом движения 
электрона. Оно может принимать только два значения: +1/2 и –1/2. 
Электроны с разными (антипараллельными или противоположны­
ми) спинами обозначают стрелками, направленными в разные сто­
роны:  и Ї.
Состояние электрона в атоме полностью характеризуется четырь­
мя квантовыми числами: n, l, ml и mS.
1.3. Основные закономерности  
распределения электронов в атоме
Заполнение энергетических уровней электронами происходит в со­
ответствии с принципом наименьшей энергии, принципом Паули 
и правилом Гунда.
Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов с одина­
ковым набором всех четырех квантовых чисел.
Из принципа Паули следует, что каждая атомная орбиталь мо­
жет быть занята не более чем двумя электронами с антипараллель­
ными спинами.
Связь между квантовыми числами, числом атомных орбиталей, 
максимальным числом электронов на подуровнях и энергетических 
уровнях представлена в таблице:
n l ml
Число 
АО
Обозна­
чение
АО
Максимальное число
электронов
на энерг.
подуровне
на энерг.
уровне
1 0 0 1 1s 2 2
2 0 0 1 2s 2 81 –1; 0; +1 3 2p 6
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1.3. Основные закономерности распределения электронов в атоме 
n l ml
Число 
АО
Обозна­
чение
АО
Максимальное число
электронов
на энерг.
подуровне
на энерг.
уровне
3
0 0 1 3s 2
181 –1; 0; +1 3 3p 6
2 –2; –1; 0; +1; +2 5 3d 10
4
0 0 1 4s 2
321 –1; 0; +1 3 4p 62 –2; –1; 0; +1; +2 5 4d 10
3 –3; –2; –1; 0; +1; +2; +3 7 4f 14
Максимальное число электронов на энергетическом уровне опре­
деляется по формуле Nmax = 2n 2.
Принцип наименьшей энергии: электроны заполняют атомные ор­
битали в порядке повышения энергии орбиталей.
Расположение атомных орбиталей в порядке повышения энер­
гии имеет вид:
1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s < 5d » 4f < 6p...
Последовательность заполнения атомных орбиталей электронами 
подчиняется правилу Клечковского.
Заполнение подуровней электронами происходит в порядке воз­
растания сумм (n + l). Если для двух подуровней сумма (n + l) оди­
накова, то первым заполняется подуровень с меньшим значением n.
Значения сумм главного и орбитального квантовых чисел для ряда 
подуровней приведены в таблице.
Значения 
квантовых чисел
Обозначение подуровня
1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f
n 1 2 2 3 3 3 4 4 4 4
l 0 0 1 0 1 2 0 1 2 3
n+l 1 2 3 3 4 5 4 5 6 7
Порядок заполнения атомных орбиталей данного подуровня элек­
тронами подчиняется правилу Гунда.
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1. Строение атома
В пределах определенного подуровня электроны располагаются 
таким образом, чтобы суммарный спин был максимальным.
Иными словами, заполнение атомных орбиталей данного подуров­
ня начинается одиночными электронами с одинаковыми спинами. 
После того как одиночные электроны займут все орбитали данного 
подуровня, орбитали заполняются вторыми электронами с противо­
положными спинами. На схеме приведен пример распределения трех 
и четырех электронов на р­подуровне.
 
р3 р4 
1.4. Периодический закон  
и Периодическая система химических элементов 
Д. И. Менделеева
Современная формулировка периодического закона Д. И. Менделеева: 
свойства элементов и их соединений находятся в периодической за­
висимости от зарядов ядер атомов элементов.
Периодическая система элементов является графическим выра­
жением периодического закона. Химические элементы расположе­
ны в семи периодах (три из них малые, четыре — большие) и восьми 
группах. Группы разделены на подгруппы: главные (А), образован­
ные элементами малых и больших периодов, и побочные (Б), в кото­
рые входят только элементы больших периодов.
Распределение электронов в атоме по энергетическим уровням, по­
дуровням и орбиталям называют электронной структурой атома эле­
мента. Электронные структуры часто изображают в виде электронных 
формул, в которых последовательно записывают условные обозначе­
ния полностью или частично заполненных подуровней и указывают 
число электронов на данном подуровне (надстрочным индексом). При 
составлении электронных формул атомов учитывают положение эле­
ментов в Периодической системе:
·	 порядковый номер элемента равен общему числу электронов 
в атоме, т. е. у каждого последующего элемента на один элек­
трон больше, чем у предыдущего;
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·	 номер периода равен числу энергетических уровней;
·	 номер группы, за редкими исключениями, равен числу валент­
ных электронов (электронов, которые могут участвовать в об­
разовании химической связи).
Электрон, который последним заполняет орбитали атома, опре­
деляет принадлежность элемента к соответствующему электронному 
семейству (s­, p­, d­, f­).
1.5. Электронные формулы элементов малых периодов
Первый период содержит два элемента: водород и гелий. Элек­
тронные формулы атомов этих элементов:
1Н 1s 1;  2He 1s 2.
У атома гелия заканчивается формирование первого энергетиче­
ского уровня. Оба элемента принадлежат к s­семейству, их называ­
ют s­элементами.
Второй период. В атомах элементов второго периода заполняет­
ся второй энергетический уровень, включающий s­ и p­подуровни.
Примеры электронных формул:
3Li 1s 22s 1;  9F 1s 22s 22p 5;
5B 1s 22s 22p 1;  10Ne 1s 22s 22p 6.
Первые два элемента (литий и бериллий) относят к s­элементам, 
остальные шесть — к p­элементам. Выделенные подчеркиванием 
фрагменты электронных формул соответствуют расположению ва­
лентных электронов.
Третий период. У элементов третьего периода заполняются 3s­ 
и 3p­подуровни, остается незаполненным 3d­подуровень.
Примеры электронных формул:
11Na 1s 22s 22p 63s 1;
13Al 1s 22s 22p 63s 23p 1;
14
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17Cl 1s 22s 22p 63s 23p 5;
18Ar 1s 22s 22p 63s 23p 6.
Третий период образован двумя s­ и шестью р­элементами.
1.6. Электронные формулы элементов больших периодов
Четвертый период. В атомах первых двух элементов четвертого пе­
риода, калия и кальция, заполняется 4s­подуровень, энергия которо­
го ниже, чем энергия 3d­подуровня:
19K 1s 22s 22p 63s 23p 64s 1;
20Ca 1s 22s 22p 63s 23p 64s 2.
Начиная со скандия происходит формирование электронного 
3d­подуровня:
21Sc 1s 22s 22p 63s 23p 63d 14s 2;
25Mn 1s 22s 22p 63s 23p 63d 54s 2;
28Ni 1s 22s 22p 63s 23p 63d 84s 2.
Электронная структура атомов некоторых элементов отличает­
ся от ожидаемой на основании общих закономерностей. Например, 
электронная формула атома хрома имеет вид
24 Сr 1s 22s 22p 63s 23p 63d 54s 1, а не 24 Сr 1s 22s 22p 63s 23p 63d 44s 2,
атома меди –
29 Сu 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 1, а не 29 Сu 1s 22s 22p 63s 23p 63d 94s 2.
Это явление названо «провалом» электрона и обусловлено повы­
шенной стабильностью наполовину (пять электронов) или полностью 
(десять электронов) заполненного d­подуровня.
После заполнения 3d­подуровня, начиная с галлия, происходит 
заполнение 4 р­подуровня:
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31Ga 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 1; 36Kr 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 6.
Четвертый период включает восемнадцать элементов, из них два 
s­, десять d­ и шесть р­элементов.
Пятый период. Порядок заполнения энергетических подуровней 
подобен тому, который наблюдается в четвертом периоде.
37Rb 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 65s 1;
39Y 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 15s 2;
43Tc 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 55s 2;
47Ag 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 1;
49In 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 1;
54Xe1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 6.
Шестой период. Аналогично предыдущим, начинается с двух 
s­элементов, цезия и бария, затем, вследствие энергетической бли­
зости 4f­ и 5d­подуровней, у лантана появляется один электрон 
на 5d­подуровне, а далее идет заполнение 4f­подуровня (соответству­
ющие четырнадцать f­элементов называют лантаноидами). В резуль­
тате последний элемент в ряду лантаноидов, лютеций, имеет полно­
стью заполненный четвертый энергетический уровень (32 электрона). 
У следующих за лантаном элементов идет заполнение 5d­, а затем 
6 р­подуровней.
57La 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 65d 16s 2;
71Lu 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 16s 2;
72Hf 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 26s 2;
79Au 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 10 4f 145s 25p 65d 106s 1;
86Rn 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 106s 26p 6.
Седьмой период — незавершенный. Все атомы элементов этого пе­
риода являются радиоактивными. Порядок заполнения подуровней 
электронами тот же, что и у элементов шестого периода.
87Fr 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 106s 26p 67s 1;
89Ac 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 106s 26p 66d 17s 2.
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За актинием (Ас) следуют четырнадцать f­элементов — актинои­
дов, у которых идет заполнение электронами 5f­подуровня.
1.7. Примеры решения и оформления заданий
Пример 1. Укажите значения главного и орбитального квантовых 
чисел заданных подуровней, рассчитайте последовательность их за­
полнения в соответствии с правилами Клечковского: 5p7p7s.
5p 7p 7s
Значение n 5 7 7
Значение l 1 1 0
Сумма (n+l) 6 8 7
Последовательность заполнения: 5p; 7s; 7p.
Пример 2. Для химических элементов с указанными порядковы­
ми номерами:
· укажите их положение в Периодической системе Д. И. Мен­
делеева (номер периода, номер группы, главная или побочная 
подгруппа);
· напишите электронную формулу атома;
· распределите валентные электроны по квантовым ячейкам.
26Fe — 4­й период, VIII группа, побочная подгруппа:
26Fe 1s 22s 22p 63s 23p 63d 64s 2
Валентные электроны:          3d 6                    4s 2
 
56Ba — 6­й период, II группа, главная подгруппа.
56Ba 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 66s 2
17
1.8. Задания для самостоятельной подготовки
Валентные электроны:              6s 2
Пример 3. Напишите электронные формулы ионов F –, Sn 2+.
При образовании отрицательно заряженного иона нейтральный 
атом элемента принимает электроны:
F 0 + 1ē = F –;
электронная формула атома 9F1s 22s 22p 5;
электронная формула иона F –1s 22s 22p 6.
При образовании положительно заряженного иона нейтральный 
атом элемента отдает электроны:
Sn 0 – 2ē = Sn 2+;
электронная формула атома 50Sn1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 2;
электронная формула иона Sn 2+ 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 105s 25p 0.
Пример 4. По распределению валентных электронов 3d 54s 2 опре­
делите элемент и напишите его электронную формулу.
Элемент находится в 4­м периоде, VII группе, побочной (В) под­
группе.
25Mn 1s 22s 22p 63s 23p 63d 54s 2.
1.8. Задания для самостоятельной подготовки
Задание 1. Укажите значения главного и орбитального квантовых 
чисел данных подуровней, рассчитайте последовательность их запол­
нения в соответствии с правилами Клечковского.
· 3d; 4s; 4d;
· 5s; 3d; 6p;
· 6p; 5p; 4d;
· 6d; 5d; 7p;
· 4f; 6p; 4d;
· 3p; 4s; 4d.
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Задание 2. Для химических элементов с указанными порядковы­
ми номерами:
· укажите их положение в Периодической системе Д. И. Мен­
делеева (номер периода, номер группы, главная или побочная 
подгруппа);
· напишите электронную формулу атома;
· распределите валентные электроны по квантовым ячейкам.
· 15; 74;
· 23; 39;
· 56; 82;
· 18; 40;
· 16; 72;
· 17; 51.
Задание 3. Напишите электронные формулы ионов:
Ni 2+; I–; Pb 2+; Sn 4+; S 2–.
Задание 4. По распределению валентных электронов определите 
элемент и напишите его электронную формулу.
3d 74s 2; 5s 25p 2; 4d 105s 2; 5s 25p 5; 4d 15s 2.
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Н еорганические вещества можно разделить на две группы — простые и сложные.Простые вещества образованы атомами одного химиче­
ского элемента. Они включают металлы и неметаллы.
К металлам относится бόльшая часть элементов Периодической 
системы (см. табл. П. 1).
Неметаллами являются F, Cl, Br, At, O, S, Se, Te, В, N, P, As, C, Si, 
H, а также благородные газы.
Сложные вещества (химические соединения) образованы атома­
ми разных элементов. В соответствии с составом и свойствами мож­
но выделить следующие классы неорганических соединений: окси­
ды, гидроксиды, соли.
2.1. Оксиды
Оксиды — сложные вещества, состоящие из какого­либо элемента 
и кислорода: ЭmОn. Степень окисления кислорода в оксидах равна –2.
Различают оксиды:
· солеобразующие (СuO, Al2O3, SO2, N2O5 и др.);
·	 несолеобразующие, или безразличные (CO, NO, N2O). Несо­
леобразующие оксиды не взаимодействуют с другими оксида­
ми, водой и не образуют солей.
Солеобразующие оксиды, в свою очередь, подразделяют наоснов-
ные, кислотные и амфотерные:
·	 основные оксиды образуют металлы в низких степенях окис­
ления +1, +2; например, MnO, CaO, K2O;
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·	 кислотные — оксиды неметаллов (например, CO2, Cl2O7) и ме­
таллов в высоких степенях окисления +5, +6, +7, например, 
V2O5, СrO3, Mn2O7;
·	 амфотерные — оксиды некоторых металлов в степенях окисле­
ния:
·	 +2 — BeO, ZnO, SnO, PbO и др.;
·	 +3 — Al2O3, Ga2O3, Cr2O3, Fe2O3 идр.;
·	 +4 — SnO2, PbO2, MnO2 и др.
Эти оксиды проявляют и основные и кислотные свойства.
2.1.1. Основные оксиды
Способы получения:
·	 окисление металлов кислородом –
2 Mg + O2 = 2 MgO
2 Cu + O2 = 2 CuO
·	 окислительный обжиг солей –
2 CuS + 3 O2 = 2 CuO + 2 SO2
4 FeS2 + 11 O2 = 2 Fe2O3 + 8 SO2
·	 термическое разложение нерастворимых гидроксидов –
Cu (OH)2 = CuO + H2O
·	 термическое разложение солей кислородсодержащих кислот 
(нитратов, карбонатов и др.) –
BaCO3 = BaO + CO2
2 Pb (NO3)2 = 2 PbO + 4 NO2 + O2
·	 окисление или восстановление других оксидов:
4 CrO + O2 = 2 Cr2O3
Fe2O3 + H2 = 2 FeO + H2O
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Основные оксиды реагируют:
·	 с кислотными и амфотерными оксидами –
BaO + СO2 = BaСO3
K2O + Al2O3 = 2 KAlO2
·	 с кислотами –
СuO + 2 HCl = CuCl2 + H2O
·	 с водой (оксиды щелочных и щелочно­земельных металлов) 
с образованием щелочей –
K2O + H2O = 2 KOH
CaO + H2O = Ca(OH)2.
2.1.2. Кислотные оксиды
Кислотные оксиды могут быть получены методами, аналогичны­
ми методам получения основных оксидов:
·	 окисление простых веществ –
4 P + 5 O2 = 2 P2O5
·	 разложение при нагревании или окисление сложных соедине­
ний, в том числе других оксидов –
СaCO3 = СaO + CO2
2 H2S + 3 O2 = 2 H2O + 2 SO2
2 NO + O2 = 2 NO2
·	 взаимодействие солей с более сильными кислотами –
2 KMnO4 + H2SO4 = Mn2O7 + K2SO4 + H2O
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Кислотные оксиды взаимодействуют:
·	 с основными и амфотерными оксидами –
SO2 + BaO = BaSO3
P2O5 + Al2O3 = 2 AlPO4
·	 с основаниями и амфотерными гидроксидами –
CO2 + Ca (OH)2 = CaCO3 + H2O
SO3 + Zn (OH)2 = ZnSO4 + H2O
·	 с водой с образованием кислот (кроме SiO2) –
SO3 + H2O = H2SO4
P2O5 + 3 H2O = 2 H3PO4.
2.1.3. Амфотерные оксиды
Способы получения амфотерных оксидов аналогичны способам 
получения кислотных и основных оксидов.
Амфотерные оксиды обладают двойственной природой — они од­
новременно способны к реакциям, в которые вступают как основные, 
так и кислотные оксиды:
·	 основный характер они проявляют при взаимодействии с кис­
лотными оксидами и кислотами –
ZnO + SO3 = ZnSO4
ZnO + 2 HCl = ZnCl2 + H2O
·	 кислотные свойства проявляют при взаимодействии с основ­
ными оксидами и щелочами –
Al2O3 + Na2O = 2 NaAlO2
Al2O3 + 2 NaOH = 2 NaAlO2 + H2O.
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2.2. Гидроксиды
Гидроксиды в зависимости от их химических свойств делят на ос-
новные (основания), кислотные (кислородсодержащие кислоты) и ам-
фотерные. В состав гидроксида независимо от его свойств входят ги­
дроксогруппы.
2.2.1. Основания
Основания — сложные соединения, состоящие из иона металла (или 
аммония) и одной или нескольких гидроксогрупп.
Гидроксиды щелочных и щелочно­земельных металлов хорошо 
растворимы в воде, их называют щелочами.
Способы получения:
·	 щелочи получают взаимодействием щелочных и щелочно­зе­
мельных металлов или их оксидов с водой –
2 Li + 2 H2O = 2 LiOH + H2
SrO + H2O = Sr (OH)2
·	 промышленным способом получения щелочей является элек­
тролиз водных растворов хлоридов –
2 NaCl + 2 H2O = 2 NaOH + H2 + Cl2
·	 основания могут быть получены в ходе реакции ионного обме­
на между солью и щелочью –
K2CO3 + Ba (OH)2 = 2 KOH + BaCO3
Основания взаимодействуют:
·	 с кислотами и кислотными оксидами –
Сu (OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O
2 NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O
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·	 с амфотерными оксидами и гидроксидами с образованием соли 
и воды –
2NaOH + Zn (OH)2 = Na2ZnO2 + 2H2O
2NaOH + ZnO = Na2ZnO2 + H2O
·	 с солями, если в результате реакции образуется труднораство­
римое соединение (см. табл. П. 2) или слабый электролит –
2NaOH + CuSO4 = Cu (OH)2↓ + Na2SO4
NaOH + NH4Cl = NaCl + NH4OH
                                                   (слабый электролит)
·	 нерастворимые в воде основания при нагревании разлагаются 
с образованием оксидов —
Cu (OH)2 = CuO + H2O.
2.2.2. Кислоты
Кислоты — сложные химические соединения, состоящие из ионов 
водорода и кислотных остатков (анионов). Кислотные остатки в ре­
акциях обмена переходят в состав другого соединения без изменения.
Чтобы написать формулу кислоты по ее оксиду, следует к окси­
ду добавить одну (две) молекулы воды. Например, по оксидам CrO3, 
Mn2O7 cоставим формулы кислот:
CrO3 + H2O = H2CrO4
Mn2O7 + H2O = (H2Mn2O8) = 2 HMnO4
Способы получения кислот:
·	 растворение в воде кислотных оксидов –
SO3 + H2O = H2SO4
N2O5 + H2O = 2HNO3
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·	 слабые или летучие кислоты образуются при взаимодействии 
их солей с более сильными кислотами –
Na2SiO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2SiO3↓
·	 бескислородные кислоты получают растворением в воде водо­
родных соединений, которые можно получить прямым взаи­
модействием неметаллов и водорода –
H2 + CI2 = 2 HCl.
Кислоты взаимодействуют:
·	 с металлами –
Mg + 2 HCl = MgCl2 + H2
·	 основными и амфотерными оксидами –
2 HNO3 + BaO = Ba (NO3)2 + H2O
2 HCl + ZnO = ZnCl2 + H2O
·	 основаниями и амфотерными гидроксидами –
HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O
3 HCl + Al (OH)3 = AlCl3 + 3 H2O
·	 солями, если в результате реакции образуются более слабая кис­
лота, малорастворимое или летучее соединение –
HCl + CH3COONa = NaCl + CH3COOH (слабая кислота)
H2SO4 + Ba (NO3)2 = BaSO4↓ + 2 HNO3
2 HCl + K2CO3 = 2 KCl + H2CO3 (H2O + CO2↑).
2.2.3. Амфотерные гидроксиды
Амфотерные гидроксиды способны проявлять как основные, так 
и кислотные свойства, они, как правило, нерастворимы в воде.
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Амфотерные гидроксиды записывают в форме основания и в фор­
ме кислоты, например, Be (OH)2 можно представить как H2BeO2.
Способы получения амфотерных гидроксидов аналогичны спосо­
бам получения оснований.
Химические свойства:
·	 основные свойства амфотерных гидроксидов проявляются в ре­
акциях с кислотными оксидами и кислотами –
Sn (OH)2 + SO3 = SnSO4 + H2O
Sn (OH)2 + 2HNO3 = Sn (NO3)2 + 2 H2O
·	 кислотные свойства проявляются в реакциях с основными ок­
сидами и щелочами –
H2ZnO2 + K2O = K2ZnO2 + H2O
H2PbO2 + 2 NaOH = Na2PbO2 + 2 H2O.
2.3. Соли
Соли — это продукты замещения ионов водорода в кислоте на кати­
оны металлов или аммония, или продукты замещения гидроксогрупп 
у оснований (или амфотерных гидроксидов) на кислотные остатки.
По составу выделяют соли:
·	 средние — продукты полного замещения ионов водорода в кис­
лоте — K2SO4, CrCl3, Al2 (SO4)3;
·	 кислые — это продукты неполного замещения ионов водорода 
в кислоте на катион металла (аммония) — NaHCO3, Ca (HSO3)2, 
NH4H2PO4;
·	 основные — продукты неполного замещения гидроксогрупп 
в основании кислотным остатком — (FeOH)2SO4, AlOHCl2, 
CoOHNO3.
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2.3.1. Средние соли
Способы получения — взаимодействие:
·	 простых веществ –
Mg + Cl2 = MgCl2  Fe + S = FeS
·	 двух оксидов разного характера –
CaO + CO2 = CaCO3
·	 металла с кислотой –
Zn + H2SO4 (разб.) = ZnSO4 + H2
·	 оксида (основного или амфотерного) с кислотой –
CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O
·	 основания или амфотерного гидроксида с кислотой –
Cu (OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O Zn (OH)2 + H2SO4 =  
= ZnSO4 + 2H2O
·	 взаимодействие основного или амфотерного гидроксида с кис­
лотным оксидом –
Ca (OH)2 + CO2 = CaCO3↓ + H2O; Zn (OH)2 + SO3 = ZnSO4 + H2O
·	 металла с солью –
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu
·	 кислоты с солью –
H2SO4 + Pb (NO3)2 = PbSO4↓ + 2 HNO3.
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·	 щелочи с солью –
Ba (OH)2 + Na2SO4 = BaSO4↓ + 2 NaOH.
·	 двух солей –
BaCl2 + 2AgNO3 = 2 AgCl↓ + Ba (NO3)2.
Последние три способа получения возможны, если в качестве про­
дукта реакции получаются осадок, газ или слабый электролит. Они 
также характеризуют химические свойства солей.
2.3.2. Кислые соли
Кислые соли образуют только слабые многоосновные кислоты. 
Почти все кислые соли хорошо растворимы в воде.
В формулах кислых солей записывают сначала ионы металла или 
аммония, затем Н+ и ионы кислотного остатка. При составлении фор­
мул следует помнить, что молекула должна быть электронейтральной, 
т. е. сумма зарядов ионов должна быть равна нулю. Если сумма не рав­
на нулю, то в формуле должны быть индексы.
Порядок написания формулы кислой соли сводится к следующему:
Ca 2+, H+, CO32–
проставляют заря­
ды ионов, считают 
их сумму
2 + 1–2 № 0
Ca (HCO3)
в скобки заклю­
чают ионы Н+ 
и кислотного 
остатка
Ca 2+ (HCO3)–
считают сум­
марный заряд 
иона в скобках
1–2 = –1
Ca (HCO3)2
записывают 
формулу соли, 
используя 
индексы
Название кислой соли образуют добавлением к аниону пристав­
ки «гидро» с указанием числа атомов водорода в кислотном остатке. 
Например: Na2HPO4 — гидрофосфат натрия, NaH2PO4 — дигидро­
фосфат натрия.
Способы получения — взаимодействие:
· кислоты и недостатка основания –
NaOH + H2CO3 = NaHCO3 + H2O
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·	 кислотного оксида с недостатком основания –
NaOH + CO2 = NaHCO3
4NaOH + P2O5 = 2Na2HPO4 + H2O
·	 кислоты и недостатка основного оксида –
CaO + 2H2CO3 = Ca (HCO3)2 + H2O
·	 средней соли c одноименной кислотой –
BaCO3 + H2CO3 = Ba (HCO3)2
·	 средней соли c недостатком более сильной кислоты —
2BaCO3 + H2SO4 = BaSO4↓ + Ba (HCO3)2.
Кислую соль можно перевести в среднюю, если добавить к ней ос­
нование (щелочь):
Ba (HCO3)2 + Ba (OH)2 = 2 BaCO3↓ + 2 H2O
Ba (HCO3)2 + 2 NaOH = BaCO3↓+ Na2CO3 + 2 H2O.
2.3.3. Основные соли
Основные соли образуют основания (слабые электролиты), содер­
жащие две и более гидроксогрупп. Основные соли, как и соответству­
ющие основания, малорастворимы в воде.
В формулах основных солей записывают сначала ионы металла, 
затем гидроксогруппу и далее — ионы кислотного остатка. При со­
ставлении формул основных солей учитывают электронейтральность 
молекул.
Cu 2+, OH–, SO42–
проставляют заря­
ды ионов, считают их 
сумму
2–1 – 2 № 0
 (CuOH)SO4
в скобки 
заключают ионы 
металла 
и ОН–
 (CuOH)+SO42–
считают суммар­
ный заряд иона 
в скобках
2–1 = +1
 (CuOH)2SO4
записывают 
формулу соли, 
используя ин­
дексы
30
2. Классы неорганических веществ
Название основной соли образуют добавлением к аниону при­
ставки «гидроксо» с указанием количества гидроксогрупп. Например: 
FeOHCl2 — гидроксохлорид железа (III), Fe (OH)2Cl — дигидроксо­
хлорид железа (III).
Способы получения — взаимодействие:
· основания с недостатком кислоты –
2 Cu (OH)2↓ + H2SO4 = (CuOH)2SO4↓+ 2 H2O
· кислотного оксида с избытком основания –
CO2 + 2 Cu (OH)2↓ = (CuOH)2CO3↓ + H2O
· нормальной соли и основания –
NiSO4 + Ni (OH)2↓ = (NiOH)2SO4↓
2 NiSO4 + 2 NaOH = (NiOH)2SO4↓ + Na2SO4.
Основную соль можно перевести в среднюю, если подействовать 
на нее кислотой:
(NiOH)2SO4↓ + H2SO4 = 2 NiSO4 + 2H2O
(NiOH)2SO4↓ + 2 HCl = NiSO4 + NiCl2 + 2H2O.
2.4. Примеры решения заданий
Пример 1. Составьте формулы веществ из предложенных ионов:
H+NO3+; Na+OH–; H+SO42–; Ba 2+SO32–; Cr 3+OH–; Fe 3+SO42–.
При составлении формул соединений следует руководствоваться 
правилом электронейтральности формул, т. е. сумма степеней окис­
ления всех атомов (или зарядов всех ионов) в формуле должна быть 
равна нулю.
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При написании формул соединений степени окисления атомов (за­
ряды ионов) приписывают как индексы крест накрест (заряды боль­
шинства ионов указаны в таблице растворимости):
H+NO3+ единицы не указывают, следовательно, формула будет HNO3
   1          1
Na+OH– NaOH;
     1          1
H+SO42– H2SO4;
   2         1
при возможности индексы сокращают:
Ba 2+SO32– BaSO3.
    2             2
Если ион сложный (состоит из нескольких элементов), его следу­
ет заключить в скобки:
Cr 3+OH– Cr (OH)3;
     1            3
Fe 3+SO42– Fe2 (SO4)3
    2             3
Пример 2. Укажите характер (кислотный, основный, амфотерный) 
оксидов: СаO; SO2; Al2O3; CrO3; ZnO.
СаO — основный оксид — оксид металла в низкой степени окис­
ления (+2).
SO2 — кислотный оксид — оксид неметалла.
Al2O3 — амфотерный оксид — оксид металла в степени окисле­
ния (+3).
CrO3 — кислотный оксид — оксид металла в высокой степени окис­
ления (+6).
ZnO — амфотерный оксид — оксид металла в степени окисления 
(+2) — одно из исключений.
Пример 3. Составьте формулы гидроксидов, соответствующие пред­
ложенным оксидам: NiO, CO2, ZnO, V2O5.
32
2. Классы неорганических веществ
NiO — основный оксид, следовательно, в качестве гидроксида ему 
соответствует основание, в формуле основания количество гидроксо­
групп равно степени окисления элемента: Ni (OН)2.
CO2 — кислотный оксид, ему соответствует кислота: 
CO2 + Н2 О = H2CO3.
ZnO — амфотерный оксид, следовательно, ему соответствует амфо­
терный гидроксид Zn (OH)2, который также можно записать и в кис­
лотной форме H2ZnO2.
V2O5 — кислотный оксид, ему соответствует кислота:
V2O5 + Н2 О = (H2V2O6) = 2 HVO3.
Пример 4. Напишите уравнения возможных реакций взаимодей­
ствия предложенных оксидов с водой: СаO; SO2; Al2O3; Li2O; Mn2O7.
СаO — основной оксид, оксид щелочно­земельного металла (II 
группаА подгруппа), взаимодействует с водой с образованием осно­
вания (щелочи):
СаO + H2O = Ca (OH)2
SO2 — кислотный оксид, взаимодействует с водой с образовани­
ем кислоты:
SO2 + H2O = H2SO3
Al2O3 — амфотерный оксид, с водой не взаимодействует.
Li2O — основной оксид, оксид щелочного металла, взаимодейству­
ет с водой с образованием основания:
Li2O + H2O = 2 LiOH
Mn2O7 — кислотный оксид, взаимодействует с водой с образова­
нием кислоты
Mn2O7 + H2O = (H2Mn2O8) = 2 HMnO4
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Пример 5. Напишите уравнения реакций взаимодействия NaOH 
и H2SO4 с предложенными оксидами: SO3, NiO, Al2O3
При написании уравнений реакции следует учесть, что кислот­
ные оксиды взаимодействуют с основаниями, а основные оксиды — 
с кислотами, амфотерные оксиды взаимодействуют и с кислотами 
(проявляя основные свойства) и с основаниями (проявляя кислот­
ные свойства).
SO3 — кислотный оксид — с кислотами не взимодействует, взаи­
модействует с основаниями:
+ SO3 + 2 NaOH = Na2SO4 + H2O
  H2O
  H2  SO4
(при написании формулы соли для определения кислотного остат­
ка следует составить формулу кислоты, соответствующей кислотно­
му оксиду).
NiO — основный оксид — с основаниями не взаимодействует, вза­
имодействует с кислотами:
NiO + 2 HNO3 = Ni (NO3)2 + H2O
Al2O3 — амфотерный оксид, взаимодействует с кислотами:
Al2O3 + 6 HNO3 = 2 Al (NO3)3 + 3 H2O
и с основаниями (при написании формулы соли для определения кис­
лотного остатка также составим формулу кислоты, соответствующей 
амфотерному оксиду):
+Al2O3 + 2 NaOH = NaAlO2 + H2O
  H2O
  H2Al2O4 — H  AlO2
Пример 6. Напишите уравнения возможных реакций взаимодей­
ствия HNO3, Cd (OH)2, Sn (OH)2 с H2SO4 и NaOH.
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HNO3 — кислота: с кислотами не взаимодействует, реагирует с ос­
нованиями, с образованием соли и воды:
HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O
Cd (OH)2 — основание: с основаниями не взаимодействует, взаи­
модействует с кислотами, продуктами реакции являются соль и вода:
Cd (OH)2 + H2SO4 = CdSO4 + 2 Н2 О
Sn (OH)2– амфотерный гидроксид реагирует с кислотами, прояв­
ляя основный характер:
Sn (OH)2 + H2SO4 = SnSO4 + 2 Н2 О
и с основаниями, проявляя кислотный характер (для написания 
формулы полученной соли удобно записать амфотерный гидроксид 
в форме кислоты):
Sn (OH)2 + 2 NaOH = Na2SnO2 + 2 H2O
          H2  SnO2
Пример 7. Напишите уравнения возможных реакций взаимодей­
ствия солей FeCl3, K3PO4, NaHCO3, (CuOH)2SO4 с NaOH и H2SO4.
Соли способны взаимодействовать с кислотами и основаниями, 
вступая в реакции ионного обмена, протекание которых возможно, 
если в качестве продукта реакции образуется малорастворимое со­
единение, слабый электролит или газ:
FeCl3 + 3 NaOH = Fe (OH)3 ↓+ 3 NaCl
Реакция возможна, так как образуется малорастворимое соеди­
нение Fe (OH)3.
FeCl3 + H2SO4 ≠
Реакция невозможна, так как в результате реакции можно было 
ожидать образование Fe2 (SO4)3 и HCl: оба вещества растворимы и яв­
ляются сильными электролитами.
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K3PO4 + NaOH ≠
Реакция невозможна, так как в результате реакции можно было 
ожидать образование KOH и Na3PO4: оба вещества растворимы и яв­
ляются сильными электролитами.
NaHCO3 + NaOH = Na2CO3 + H2O
Реакция взаимодействия кислой соли и основания возможна, она 
приводит к образованию средней соли и воды (слабый электролит).
2 NaHCO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2 H2CO3 (H2O + CO2)
Реакция взаимодействия кислой соли и кислоты возможна, она 
приводит к образованию слабой, неустойчивой кислоты H2CO3 и сред­
ней соли.
(CuOH)2SO4 + 2 NaOH = 2 Cu (OH)2 ↓ + Na2SO4
Реакция взаимодействия основной соли и основания (щелочи) 
возможна, она приводит к образованию нерастворимого основания 
Cu (OH)2 и средней соли.
(CuOH)2SO4 + H2SO4 = 2 CuSO4 + 2 H2O
Реакция взаимодействия основной соли и кислоты возможна, она 
приводит к образованию средней соли и воды (слабый электролит).
Пример 8. Составьте уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить предложенные превращения.
Для каждого этапа превращения следует подобрать реагент так, 
чтобы реакция соответствовала условиям протекания обменных ре­
акций.
При этом следует учитывать:
· чтобы ввести в состав продукта ионы OH–, например для пре­
вращения ZnSO4®Zn (OH)2, следует добавить щелочь (NaOH, 
KOH или др.);
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· чтобы ввести в состав продукта ионы Н+, например для пре­
вращения NaHCO3 ® H2CO3, следует добавить кислоту (HCl, 
HNO3, H2SO4 или др.);
· для связывания (удаления) ионов Н+, например для превраще­
ния H2CO3 ® Na2CO3, к исходному веществу следует добавить 
щелочь;
· для связывания (удаления) ионов OH–, например для превра­
щения (ZnOH)2SO4 ® ZnSO4, к исходному веществу следует до­
бавить кислоту;
· амфотерные гидроксиды можно записывать в кислотной фор­
ме, например, Zn (OH)2 (H2ZnO2) ® Na2ZnO2 (для данного пре­
вращения требуется добавление щелочи для связывания ио­
нов Н+).
(ZnOH)2SO4 ® ZnSO4 ® Zn (OH)2 ® Na2ZnO2
(ZnOH)2SO4 + H2SO4 = 2 ZnSO4 + 2 H2O
ZnSO4 + 2 NaOH = Zn (OH)2 ↓ + Na2SO4
Zn (OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2 H2O
H2ZnO2
NaHCO3 ® H2CO3 ® Na2CO3
NaHCO3 + HCl = NaCl + H2CO3
                                                                                   (слабая кислота)
H2CO3 + 2 NaOH = Na2CO3 + 2 H2O
2.5. Задания для самостоятельной подготовки
1. Для предложенных соединений:
·	 укажите их класс;
·	 напишите уравнения возможных реакций взаимодействия 
с K2O, SO3, HCl, NaOH.
·	 ZnO, KOH, H2CO3
·	 Al2O3, Ca (OH)2, H2SiO3
·	 BeO, H2Se, Al (OH)3
·	 HNO3, Cr2O3, Sr (OH)2
·	 P2O5, KOH, Cr (OH)3
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2. Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осу­
ществить следующие превращения:
·	 H2CO3® K2CO3® KHCO3® K2CO3® MgCO3
·	 Al (OH)3® Al2 (SO4)3® AlOHSO4® Al (OH)3® KAlO2
·	 Ca (OH)2® Ca3 (PO4)2® CaHPO4® Ca3 (PO4)2®CaCl2
·	 Mg (OH)2® MgCl2®MgOHCl ® MgCl2®Mg (OH)2
·	 Zn (OH)2® K2ZnO2®Zn (OH)2® ZnSO4® Zn (OH)2
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3.1. Основные понятия химической термодинамики
Химическая термодинамика — наука, изучающая энергетиче­ские эффекты химических реакций.Объектами изучения химической термодинамики явля­
ются разнообразные системы.
Система — часть пространства, содержащая одно или несколь­
ко веществ, отделенная от внешней среды реальной или вообража­
емой границей.
Фаза — часть системы, однородная по составу и свойствам, отде­
ленная от других частей системы поверхностью раздела.
Например, насыщенный водный раствор соли состоит из трех фаз: 
кристаллическая соль, водный раствор соли и пары воды над раствором.
Систему, состоящую из нескольких фаз, называют гетерогенной, 
однофазную систему — гомогенной.
По характеру взаимодействия с внешней средой выделяют три 
типа систем:
· открытая — система, для которой возможен обмен веществом 
и энергией с внешней средой;
· закрытая — система, для которой исключен обмен веществом 
и возможен обмен энергией с внешней средой;
· изолированная — система, для которой исключен обмен веще­
ством и энергией с внешней средой.
Самый распространенный тип систем — открытые. Примеры от­
крытых систем: сосуд с кипящей водой, горящая спичка и т. п. Приме­
ром закрытой системы является запаянный сосуд с взаимодействую­
щими веществами. Изолированные системы в природе не существуют. 
Воображаемые изолированные системы используют в науке для раз­
личных теоретических построений.
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В термодинамике для описания состояния систем используют ряд 
термодинамических функций:
U — внутренняя энергия;
H — энтальпия;
S — энтропия;
G — энергия Гиббса.
Все термодинамические функции являются функциями состоя­
ния. Общие свойства функций состояния:
· численные значения однозначно определяются составом си­
стемы и ее параметрами;
· изменение при переходе системы из одного состояния в дру­
гое не зависит от пути перехода и может быть найдено как раз­
ность конечного и начального значений функции.
3.2. Внутренняя энергия. Первое начало термодинамики
Внутренняя энергия (U) — сумма кинетической энергии движения 
и потенциальной энергии взаимодействия структурных единиц (мо­
лекул, атомов, ядер, электронов и др.) в системе.
Во внутреннюю энергию системы не входят кинетическая и по­
тенциальная энергия системы в целом.
Внутренняя энергия системы зависит от ее природы, агрегатного 
состояния и массы образующих систему веществ, температуры. Еди­
ница измерения — кДж.
Определение абсолютного значения внутренней энергии систе­
мы невозможно, так как невозможен количественный учет всех со­
ставляющих. В ходе химических реакций происходит изменение вну­
тренней энергии системы. Его можно определить, пользуясь первым 
началом термодинамики.
Изменение внутренней энергии закрытой системы определяется 
количеством переданной теплоты и совершенной работой.
Соответствующее математическое выражение имеет вид
ΔU = Q — A,
где ΔU — изменение внутренней энергии; Q — теплота; A — работа.
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3.3. Тепловые эффекты химических реакций. Энтальпия
В ходе химической реакции за счет изменения внутренней энер­
гии может выделяться или поглощаться теплота и совершаться работа.
Количество теплоты, которое выделяется или поглощается в ре­
зультате химической реакции, называют ее тепловым эффектом.
Единица измерения тепловых эффектов — кДж.
В соответствии с первым началом термодинамики
Q = ΔU + A.
В большинстве химических реакций единственным видом работы, 
которая совершается системой, является работа расширения
A = pΔV,
где р — давление; ΔV — изменение объема системы.
Тогда количество теплоты
Q = ΔU + pΔV.
Для изохорных процессов (протекающих при постоянном объеме)
ΔV = 0,  A = pΔV = 0,
QV = ΔU.
Тепловой эффект изохорного процесса (QV) равен изменению вну­
тренней энергии системы.
Для изобарных процессов (протекающих при постоянном давлении)
Qp = ΔU + pΔV.
При переходе системы в ходе химической реакции из состояния 1 
в состояние 2
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ΔU = U2 — U1, ΔV = V2 — V1,
Q U U p V V U pV U pVp = - + - = + - +( ) ( ) ( ) ( ).2 1 2 1 2 2 1 1
В термодинамике введена функция состояния H — энтальпия, свя­
занная с внутренней энергией и параметрами системы.
Математическое определение энтальпии:
H = U + pV.
Таким образом,
Qp = H2 — H1= ΔН.
Тепловой эффект реакции при постоянном давлении (Qp) равен 
изменению энтальпии.
Большинство химических реакций проходит в условиях постоян­
ства давления, тепловые эффекты выражают величиной ΔН, которую 
называют энтальпией химической реакции.
3.4. Основы термохимии. Термохимические уравнения
Термохимия — раздел химической термодинамики, изучающий те­
пловые эффекты химических реакций.
В соответствии с тепловыми эффектами реакции можно разде­
лить на две группы:
·	 экзотермические — идут с выделением теплоты (ΔН < 0);
·	 эндотермические — идут с поглощением теплоты (ΔН > 0).
Уравнения химических реакций, записанные с указанием значе­
ния энтальпии ΔН (кДж) и агрегатного состояния участвующих в ре­
акции веществ, называют термохимическими уравнениями. Агрегатные 
состояния веществ обозначают подстрочными индексами: т — твердое 
или к — кристаллическое, ж — жидкое, г — газообразное, р — раствор.
Значение ΔН зависит от природы и агрегатного состояния веществ, 
участвующих в реакции, температуры, давления. Для большинства ре­
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акций изменение энтальпий в пределах температур, имеющих прак­
тическое значение, относительно невелико.
Как правило, значение энтальпии химической реакции указыва­
ют для стандартных условий.
Стандартные условия:
·	 участвующие в реакции вещества чистые,
·	 температура 298 K,
·	 парциальные давления газов или атмосферное давление 
1,013 ∙ 10 5 Па,
·	 концентрация частиц для реакций в растворах 1 моль/л.
Термодинамические величины, определенные для стандартных ус­
ловий, отмечают надстрочным индексом « 0» (например, ΔН 0).
Примеры термохимических уравнений:
эндотермическая реакция 
CaCO3 (к) = CaO (к) + CO2 (г), ΔН 0 = 178 кДж;
экзотермическая реакция 
N2 (г) + 3H2 (г) = 2NH3 (г), ΔН 0 = –92 кДж.
В справочных таблицах термодинамических величин приводят 
не энтальпии конкретных реакций, а стандартные энтальпии обра­
зования веществ.
Энтальпией образования вещества называют энтальпию реакции 
образования 1 моль данного вещества из простых веществ, устойчи­
вых в стандартных условиях.
Из определения следует, что энтальпии образования простых ве-
ществ равны нулю. В обозначении энтальпии образования вещества, 
как правило, указывают его формулу, например DHобр NH
0
(г3 )
.  Индекс 
«обр» можно не записывать: DH  NH
0
(г3 )
.
С термохимическими уравнениями можно проводить простей­
шие математические действия: складывать, вычитать, умножать или 
делить на какое­либо число. Разделим уравнение реакции синтеза 
аммиака на два, чтобы оно соответствовало реакции образования 
1 моль аммиака:
1/2N2 (г) + 3/2H2 (г) = NH3 (г), ΔН 0 = –46 кДж/моль = DHобр NH
0
(г3 )
.
Используя справочные значения энтальпий образования веществ, 
можно рассчитать энтальпию любой химической реакции на основа­
нии закона Гесса.
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3.5. Термохимические расчеты. Закон Гесса
Основной закон термохимии установлен Г. И. Гессом (1840).
Энтальпии реакций, протекающих при постоянном давлении или 
при постоянном объеме, не зависят от пути протекания процесса 
(то есть от характера и числа промежуточных стадий), а определяют­
ся лишь начальным и конечным состояниями системы.
Проиллюстрировать закон Гесса можно на примере реакции об­
разования оксида углерода (IV):
C (к) + O2 (г) = CO2 (г), DН1
0  кДж= -394 .
Эта же реакция может осуществляться другим путем, с образова­
нием промежуточного продукта — оксида углерода (II):
С (к) + 1/2O2 (г) = СO (г),  DН =  2
0 111-  кДж ;
СО (г) + 1/2O2 (г) = СО2 (г),  DН =3
0 283-  кДж .
Схема химических реакций
DН1
0
С (к)        СО2 (г)
                                              DН 20     DН30
СO (г)
D D DН H Н1
0
2
0
3
0 111 283 394     кДж= + = - - = - ,
т. е. энтальпия реакции, протекающей разными путями, одинакова.
При проведении термохимических расчетов пользуются следстви­
ями закона Гесса.
Следствие 1. Энтальпия реакции равна разности сумм энтальпий 
образования продуктов реакции и исходных веществ с учетом стехио­
метрических коэффициентов.
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Стандартная энтальпия реакции
D D DН n H n H0 прод обр.прод
0
исх обр.исх
0= -е е ,
где DH обр.исх0 , DH обр.прод
0 – стандартные энтальпии образования исход­
ных веществ и продуктов реакции; nпрод, nисх — стехиометрические ко­
эффициенты (коэффициенты в уравнении реакции).
Таким образом, стандартную энтальпию любой реакции можно 
рассчитать по имеющимся в таблицах термодинамических величин 
стандартным энтальпиям образования веществ.
Следствие 2. Энтальпия прямой реакции равна по модулю и про­
тивоположна по знаку энтальпии обратной реакции.
К примеру, термохимическое уравнение реакции разложения кар­
боната кальция
СаСO3 (к) = CaO (к) + CO2 (г), ΔН 0= 178 кДж.
Обратной реакции соответствует термохимическое уравнение
CaO (к) + CO2 (г) = СаСO3 (к), ΔН 0= –178 кДж.
3.6. Энтропия
Одним из основных вопросов при изучении закономерностей хи­
мических процессов является вопрос о направлении самопроизволь­
ных реакций.
Большинство реакций в природе — экзотермические: горение, кор­
розия металлов и другие. Тем не менее, использовать величину ΔН 
для оценки возможности прохождения реакции нельзя. Известны са­
мопроизвольные эндотермические процессы (реакции растворения 
многих веществ) или процессы, не сопровождающиеся тепловыми 
эффектами (смешение газов).
Движущей силой таких процессов является стремление системы 
достичь более неупорядоченного состояния.
45
3.6. Энтропия
Мера неупорядоченности системы — энтропия.
Энтропия — функция, изменение которой равно отношению те­
плоты, поглощенной системой, к абсолютной температуре:
DS=
Q
T
,
где Q — количество теплоты, получаемое системой при температуре T.
Отсюда следует, что подведенная при постоянной температуре те­
плота расходуется на увеличение энтропии.
Состояние системы можно характеризовать по­разному:
·	 значениями параметров (температура, давление, объем), кото­
рые определяют макросостояние системы;
·	 совокупностью микросостояний системы, которые определя­
ются распределением частиц по доступным уровням энергии.
Поскольку все тела состоят из множества частиц, имеющих мно­
жество доступных уровней энергии, каждому макросостоянию отве­
чает огромное количество различных микросостояний.
Число микросостояний, соответствующее данному макросостоя­
нию системы при заданных объеме и внутренней энергии, называют 
термодинамической вероятностью (W) состояния.
Энтропия служит мерой термодинамической вероятности данного 
состояния системы и определяется по формуле Больцмана
S = k W  Ч ln ,
k =
R
NA
 ,
где k — постоянная Больцмана; R — универсальная газовая постоян­
ная; NA — число Авогадро.
Значение энтропии любого вещества можно определить экспе­
риментально. Энтропию измеряют в Дж/(моль∙К). Энтропия зави­
сит от природы веществ, агрегатного состояния, температуры, дав­
ления. В таблицах термодинамических величин приводят значения 
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стандартных энтропий веществ (или S 0). Стандартная энтропия про-
стых веществ не равна нулю.
Энтропия совершенного кристалла любого вещества при абсолют­
ном нуле равна нулю.
Пример справочных данных для различных агрегатных состояний 
воды приведен в таблице.
Вещество H2O (к) H2O (ж) H2O (г)
S0, Дж/(моль ∙ К) 44,8 70,1 188,7
По мере перехода твердое вещество ® жидкость ® газ происхо­
дит увеличение неупорядоченности в системе и соответственное воз­
растание энтропии.
3.7. Второе начало термодинамики
Представляет интерес использование энтропии для характеристи­
ки направления самопроизвольного процесса в системе.
Согласно второму началу термодинамики в изолированных систе­
мах самопроизвольно проходят только процессы, сопровождающие­
ся увеличением энтропии.
Это положение проиллюстрируем на частном примере — тепло­
обмене в изолированной системе между соприкасающимися телами 
A и B, обладающими различной температу­
рой (TA > TB). Между веществами будет про­
исходить процесс самопроизвольной пере­
дачи теплоты от более нагретого вещества 
А к менее нагретому веществу В.
Для вещества А изменение энтропии со­
ставит DS =
Q
T
,A
A
 -  для вещества В DS =
Q
TB B
 ,  знак минус в выраже­
нии для DSA  учитывает отвод теплоты от вещества А.
Общее изменение энтропии системы
TA > TB
ВA
Q
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D D DS S S
Q
T
Q
T
Q
T T
T TA B A B
A B
A B
= + = + =
-( )
.
Поскольку TA>TB, значение DS > 0 , т. е. энтропия увеличивается.
3.8. Изменение энтропии в ходе химических реакций
Энтропия возрастает при нагревании, плавлении, сублимации, 
испарении, реакциях с увеличением количества газообразных ве­
ществ, растворении веществ и других процессах, сопровождающих­
ся ростом неупорядоченности. Процессы, связанные с увеличением 
упорядоченности, — охлаждение, кристаллизация, конденсация, ре­
акции с уменьшением количества газообразных веществ характери­
зуются уменьшением энтропии.
Изменение энтропии в ходе химической реакции в стандартных 
условиях ΔS 0 рассчитывают аналогично значению ΔН 0:
DS n S n S0 = -е епрод прод0 исх исх0 ,
где Sисх
0 , Sпрод
0  — стандартные энтропии исходных веществ и продук­
тов реакции; nпрод, nисх — стехиометрические коэффициенты.
3.9. Энергия Гиббса. Термодинамическая возможность 
прохождения химической реакции
Осуществление химических реакций определяется совместным 
действием двух факторов: стремлением системы к снижению энер­
гии и к возрастанию энтропии. Для их оценки используют величины 
ΔН и ΔS, которые в термодинамике связаны соотношением
D D DG H T S= -  при p, T = const.
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Величина G — энергия Гиббса, термодинамическая функция, име­
ющая математическое определение:
G H TS= -  при p, T = const.
Величину ΔG используют для оценки возможности самопроиз­
вольного прохождения химических реакций.
В закрытой системе при постоянной температуре и давлении воз­
можны только такие самопроизвольные процессы, в ходе которых 
энергия Гиббса уменьшается (ΔG < 0).
Процессы, отвечающие условию ΔG < 0, называют термодинамиче-
ски возможными. Значение ΔG > 0 соответствует термодинамически 
невозможным процессам.
Для обратимых химических процессов:
если ΔG < 0, — возможна самопроизвольная прямая реакция;
если ΔG > 0, — возможна самопроизвольная обратная реакция;
значение ΔG = 0 соответствует состоянию химического равновесия.
Особенности терминологии таковы, что величину ΔG — измене­
ние энергии Гиббса в ходе химической реакции — чаще называют 
энергией Гиббса химической реакции. Величина ΔG зависит от приро­
ды и агрегатного состояния участвующих в реакции веществ, давле­
ния, температуры. Единица измерения ΔG — кДж.
3.10. Влияние температуры на направление химической реакции
Проанализируем зависимость энергии Гиббса химической реак­
ции от температуры, DG f T= ( ) .
Для произвольной температуры Т можно записать выражение
D D DG H T ST T T= - ,
в которое входят значения функций при температуре Т. Если прене­
бречь зависимостями величин ΔH и ΔS от температуры, уравнение 
принимает вид
D D DG H T ST » -
и является уравнением прямой в координатах ( )T GT- D .
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Возможны четыре варианта расположения прямой по отношению 
к осям координат в зависимости от знаков ΔH и ΔS.
4 
1 
3 
2 
кДж , TG∆  
 Т, К 
1. ΔH < 0, ΔS < 0. Экзотермические реакции, сопровождающие­
ся уменьшением энтропии, термодинамически возможны при 
низких температурах, при высоких температурах возможны об­
ратные реакции.
 Пример реакции: N2 + 3H2 = 2NH3.
2. ΔH > 0, ΔS > 0. Эндотермические реакции, сопровождающие­
ся увеличением энтропии, термодинамически возможны при 
высоких температурах, при низких температурах возможны об­
ратные реакции.
 Пример реакции: CaCO3 = CaO + CO2.
3. ΔH > 0, ΔS < 0. Значение ΔG > 0 во всем диапазоне температур, 
т. е. эндотермические реакции, сопровождающиеся уменьше­
нием энтропии, при любых температурах термодинамически 
невозможны.
 Пример реакции: N2 + 2O2 = 2NO2.
4. ΔH < 0, ΔS > 0. Значение ΔG < 0 во всем диапазоне температур, 
т. е. экзотермические реакции, сопровождающиеся увеличени­
ем энтропии, при любых температурах термодинамически воз­
можны.
 Пример реакции: 2C + O2 = 2CO.
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3.11. Расчет стандартной энергии Гиббса химической реакции
В таблицах термодинамических величин приводят значения энер­
гии Гиббса образования химических веществ в стандартных услови­
ях DGобр
0 .
Энергией Гиббса образования химических веществ называют энер­
гию Гиббса реакции образования 1 моль данного вещества из простых 
веществ, устойчивых в стандартных условиях.
Энергии Гиббса образования простых веществ равны нулю. Стан­
дартную энергию Гиббса реакции DG0  по справочным данным мож­
но рассчитать двумя способами.
Способ 1. Значение DG0  рассчитывают по стандартным энергиям 
Гиббса образования химических веществ:
D D DG n G n G0 прод обр.прод
0
исх обр.исх
0= -е е ,
где DGобр.исх
0 , DGобр.прод
0 – стандартные энергии Гиббса образования 
исходных веществ и продуктов реакции; nпрод, nисх — стехиометриче­
ские коэффициенты.
Способ 2. Значение DG0  рассчитывают по значениям стандартных 
энтальпий образования DH обр0  и стандартных энтропий веществ S 0.
Стандартная энтальпия реакции:
Н n H n H0 прод обр.прод
0
исх обр.исх
0= -е е ,
стандартное изменение энтропии:
DS n S n S0 = -е епрод прод0 исх исх0 .
Стандартную энергию Гиббса реакции находят подстановкой ве­
личин DH 0, DS 0  иТ = 298 К в уравнение
D D DG H T S0 0 0= - .
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Расчетное значение DG0  позволяет сделать вывод о термодинами­
ческой возможности процесса в стандартных условиях:
·	 DG0 0<  — реакция термодинамически возможна;
·	 DG0 0>  — реакция термодинамически невозможна.
3.12. Примеры решения заданий
Пренебрегая температурной зависимостью, вычислить стандарт­
ные изменения энтальпии, энтропии, энергии Гиббса в реакции
CO2 (г) + С (графит) = 2CO (г).
Определить температуру, при которой устанавливается химическое 
равновесие реакции, и сделать вывод о термодинамической возмож­
ности протекания реакции в прямом направлении.
Решение
1. Произведем расчет стандартного изменения энтальпии реакции:
D D D
D D
Н n H m H
H H
x.p обр.прод. обр.исх
обр. обрСО
0 0 0
02
= - =
= Ч -
е е .
.( ) (
0
2
0
2 110 5 393 5 0 172 5
( ) ( ))
( , ) ( , ) , .
.СО C
кДж
обр+ =
= Ч - - - + =
DH
DH х.р
0 > 0 — реакция эндотермическая.
2. Стандартное изменение энтропии реакции равно:
DS nS mS
S S S
х.р прод исх
2СО СО C
0 0 0
0 0 02
2 19
= - =
= Ч - + =
= Ч
е е. .
( ) ( ( ) ( ))
( 7 5 213 7 5 7 176 5 176 5 10 3, ) ( , , ) , , .- + = = Ч -Дж/К кДж/K
ΔS 0х.р > 0 — беспорядок в системе возрастает.
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3. Стандартное изменение энергии Гиббса реакции составляет:
D D DG H T Sх.р х.р х.р кДж= - = - Ч Ч =
-172 5 298 176 5 10 120 23, , , .
DGх.р
0 > 0, при Т = 298 К прямая реакция невозможна, процесс проте­
кает самопроизвольно в обратном направлении.
4. Определим температуру, при которой устанавливается химиче­
ское равновесие.
Если пренебречь зависимостями DНх.р и DSх.р от температуры и счи­
тать их постоянными, можно рассчитать энергию Гиббса при нестан­
дартной температуре Т:
D D D
D
D
G H T S
Т
H
S
x.p x.p x.p
x.p
x.p
К
= - =
= = =-
0
172 5
176 510
982
3
;
,
,
.
.
5. Построим график зависимости DGх.р от Т.
-50
0
50
100
150
200
0 200 400 600 800 1000 1200 1400 1600
∆G
х.
р
, к
Дж
Т, К
Из графика видно, что в интервале температур 0–982 К DGх.р > 0, 
следовательно, прямая реакция невозможна; выше 982 К DGх.р < 0, т. е. 
самопроизвольно протекает прямая реакция.
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3.13. Задания для самостоятельной подготовки
Задание. Пренебрегая температурной зависимостью, вычислить 
стандартные изменения энтальпии, энтропии, энергии Гиббса в соот­
ветствующей реакции. Определить температуру, при которой устанав­
ливается химическое равновесие реакции, построить график зависи­
мости DGх.р от Т и сделать вывод о возможности протекания реакции 
в прямом направлении.
·	 Fe3O4 (к) + CO (г) = 3FeO (к) + CO2 (г);
·	 2 Н2S (г) + SO2 (г) = 3S (ромб) + 2H2O (ж);
·	 2MgO (к) + C (графит) = 2Mg (к) + CO2 (г);
·	 3Fe2O3 (к) + Н2 (г) = Н2O (г) + 2Fe3O4 (к);
·	 4HCl (г) + O2 (г) = 2H2O (г) + 2Cl2 (г).
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4.1. Общие понятия
Термодинамическая возможность осуществления данной ре­акции (ΔG < 0) является необходимым, но недостаточным условием реализации процесса. Например, при комнатной 
температуре реакция
2NO (г) + O2 (г) = 2NO2 (г), ΔG 0= –70 кДж,
протекает очень быстро, а реакция
2H2 (г) + O2 (г.) = 2H2O (г), ΔG 0= — 484 кДж,
практически не идет, настолько мала ее скорость.
Химическая кинетика изучает скорости и механизмы химических 
процессов, а также факторы, влияющие на них.
Скорость реакции равна числу элементарных актов взаимодей­
ствия, происходящих за единицу времени в единице реакционного 
пространства. Элементарным актом называют каждое непосредствен­
ное взаимодействие частиц, приводящее к изменению их химическо­
го строения. Пропорционально числу взаимодействий изменяется ко­
личество вещества реагентов.
Скорость реакции измеряют изменением количества реагирую­
щих веществ или продуктов реакции за единицу времени в единице 
реакционного пространства.
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4.2. Скорость реакций в гомогенных и гетерогенных системах
В гомогенных системах взаимодействие компонентов может про­
исходить в любой точке объема. Среднюю скорость реакции в замкну­
той системе при постоянном объеме измеряют изменением количе­
ства вещества в единицу времени в единице объема:
u
n
t tгом
= ± = ±
D
D
D
DV
C
,
где uгом  — средняя скорость реакции в интервале времени Dt ; Dn  — 
изменение количества вещества; С — концентрация вещества, моль/л.
Скорость реакции можно определять по изменению концентра­
ции любого компонента. Выражение используют со знаком (–), еcли 
скорость определяют по изменению концентрации одного из реаги­
рующих веществ ( ),DC < 0  со знаком (+), если скорость определяют 
по изменению концентрации одного из продуктов реакции ( ).DC > 0  
Размерность скорости реакции в гомогенных системах —	моль/(л∙с).
Мгновенная скорость (скорость в данный момент времени) равна 
первой производной концентрации реагента по времени
uгом
d
d
= ±
C
t
.
В гетерогенных системах взаимодействие компонентов происходит 
на поверхности раздела фаз, поэтому в выражения для средней и мгно­
венной скорости входит площадь поверхности раздела фаз S (м 2):
u
n
tгетер  
= ±
S D
;  u
n
tгетер
d  
d
= ± Ч
1
S
.
Размерность скорости реакции в гетерогенных сиcтемах — 
моль/(м 2∙с).
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4.3. Энергия активации
Скорости химических реакций весьма различны. Самые медлен­
ные процессы — геохимические, самые быстрые — взрывные.
Химическое взаимодействие осуществляется при столкновении 
частиц. Число ежесекундных столкновений частиц в одном литре 
газовой смеси при нормальных условиях примерно 10 28. Если бы 
каждое соударение приводило к химическому взаимодействию, ско­
рости реакций были бы огромны. При столкновении могут взаи­
модействовать только частицы, обладающие определенным запа­
сом энергии.
Минимальную избыточную энергию частиц по сравнению со сред­
ним уровнем, необходимую для протекания реакции, называют энер-
гией активации ( )E a , а частицы, энергия которых превышает средний 
уровень на значение E Eі a , — активными частицами.
Большинство частиц в системе обладают меньшим запасом энер­
гии, их столкновения не приводят к взаимодействию.
Значение энергии активации подавляющего большинства процес­
сов (50–250) кДж/моль. Чем больше энергия активации, тем ниже 
скорость реакции.
4.4. Влияние различных факторов  
на скорость химических реакций
На скорость химических реакций влияют природа и концентрация 
реагирующих веществ, давление, температура, присутствие катализа­
тора, для гетерогенных реакций — также состояние поверхности твер­
дой фазы, скорость диффузии и ряд других факторов.
Влияние концентрации. Кинетические уравнения. Математическую 
зависимость скорости реакции от концентрации u =  f C( )  называют 
кинетическим уравнением. Для немногочисленных реакций, проте­
кающих в одну стадию (элементарных), зависимость скорости хими­
ческой реакции от концентрации выражает закон действующих масс, 
сформулированный Гульдбергом и Вааге.
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Скорость элементарной химической реакции пропорциональна 
произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных 
в степени, равные стехиометрическим коэффициентам.
Согласно закону действующих масс, элементарной реакции 
A + B = C cоответствует кинетическое уравнение
u = kC C  А B ,
элементарной реакции 2A + B = D — кинетическое уравнение
u = kC CA B
2 ,
где k — коэффициент пропорциональности; СА, СВ — концентрации 
веществ, моль/л.
Большинство химических реакций состоит из ряда стадий. Урав­
нение химической реакции не отражает ее механизма — последова­
тельности и вида промежуточных стадий. Кинетическое уравнение 
сложной реакции устанавливают экспериментально. Коэффициент 
пропорциональности k в кинетических уравнениях называют кон-
стантой скорости химической реакции. Константа скорости зави­
сит от природы реагирующих веществ и температуры, но не зависит 
от концентрации реагирующих веществ. При равенстве единице всех 
концентраций, входящих в кинетическое уравнение, константа ско­
рости равна скорости реакции.
Влияние давления. Давление влияет только на скорость реакций 
с участием газообразных веществ, так как пропорционально давле­
нию при неизменной температуре меняется концентрация реагентов.
Например, для реакции
2NO (г) + 2H2 (г) = N2 (г) + 2 Н2 О (г)
кинетическое уравнение имеет вид
u = kC CNO H2
2 .
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При увеличении давления в три раза константа скорости не изме­
нится, а концентрации реагирующих веществ увеличатся в три раза, 
т. е. соответствующее значение скорости
u u2 NO
2
H NO
2
H 1(3 ) 3 27 272 2= = =k C C kC C .
Таким образом, скорость увеличивается в 27 раз.
Влияние температуры.Скорость химических реакций при повы­
шении температуры возрастает.
Правило Вант-Гоффа: при повышении температуры на каждые де­
сять градусов скорость большинства реакций увеличивается в 2–4 раза.
Соответствующее математическое выражение:
u u gT T
T T
2 1
2 1( )/10= - ,
где uT2 и uT1  — скорость реакции при температурах T2 и Т1 (T2>T1); 
γ — температурный коэффициент скорости, равный 2–4.
Например, при повышении температуры с 20 до 50 °С скорость ре­
акции (γ = 2) увеличится в 8 раз:
u
u
Т
Т
2
1
2 2 8.
50 20
10 3= = =
-
Правило Вант­Гоффа носит ориентировочный характер и приме­
нимо лишь в узком температурном интервале.
Значительное ускорение процесса при нагревании нельзя объяс­
нить увеличением числа столкновений реагирующих частиц. При по­
вышении температуры на десять градусов число столкновений растет 
на 1–2 %, а скорость возрастает на 100–300 %. С повышением темпе­
ратуры возрастает число активных частиц, большая доля столкнове­
ний приводит к взаимодействию, вследствие чего увеличивается ско­
рость реакций.
Влияние катализаторов. Катализаторами называют вещества, из-
меняющие скорость реакции и остающиеся в конце реакции химиче-
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ски неизменными. Катализаторы применяют для изменения скоро-
сти термодинамически возможных процессов ( ).DG < 0
Катализ — процесс изменения скорости химической реакции 
в присутствии катализатора. Катализатор вводят в систему в очень 
небольших количествах по сравнению с количеством реагентов. В про­
цессе реакции катализатор может претерпевать физические измене­
ния. Например, кристаллический MnO2 в процессе каталитического 
разложения KClO3 превращается в порошок.
Выделяют два вида катализа — гомогенный и гетерогенный. Гомо-
генный катализ проходит в гомогенной системе, катализатор не об­
разует отдельной фазы. Гетерогенный катализ проходит в гетероген­
нойсистеме, катализатор образует отдельную фазу. Каталитический 
процесс окисления SO2 до SO3 может служить как примером гомоген­
ного катализа — при использовании NO в качестве катализатора, так 
и примером гетерогенного катализа — в присутствии твердого ката­
лизатора (V2O5 или платины).
Основной причиной каталитического действия считают снижение 
энергии активации ускоряемого процесса. Под влиянием катализа­
тора химическое превращение проходит в несколько стадий, с мень­
шими энергиями активации, следовательно, с большей скоростью.
Рассмотрим условную схему каталитической реакции. Между ве­
ществами А и В возможно взаимодействие
А + В = АВ, DG < 0,
но оно идет с малой скоростью вследствие высокой энергии активации 
E a . В присутствии катализатора (Кт) процесс разбивается на более 
быстрые стадии с энергиями активации ўEa  и ўўEa  . Катализатор всту­
пает в химическое взаимодействие с исходными веществами, обра­
зуя нестабильное промежуточное соединение АКт, но к концу реак­
ции выделяется как индивидуальное соединение:
А + Кт = АКт, ў <E Ea a  ;
AKт + B = AB + Kт, ўў<E Ea a  .
Для гомогенного катализа разработана количественная теория 
промежуточных соединений, единой теории гетерогенного катализа 
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не создано. До настоящего времени подбор катализаторов в гетеро­
генных системах осуществляют экспериментально, хотя и существу­
ют некоторые общие рекомендации.
Важным свойством катализаторов является специфичность их дей­
ствия, т. е. способность проявлять каталитическое действие только 
в определенных реакциях. Именно специфичность действия не по­
зволяет создать универсальные катализаторы, применимые к любым 
процессам.
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5.1. Основные понятия
Все самопроизвольно протекающие реакции можно разделить на две группы: обратимые и необратимые.Необратимые реакции проходят только в одном направ­
лении до конца, т. е. до полного превращения одного или всех исход­
ных веществ в продукты реакции. Пример:
2KClO3 = 2KCl + 3O2.
Обратимые реакции идут в противоположных направлениях, 
не проходят до конца, исходные вещества полностью не расходуют­
ся. Пример:
H2 + I2  2HI.
В ходе обратимых реакций наступает состояние химического рав-
новесия. Сущность этого понятия рассмотрим на конкретном приме­
ре. Представим, что в замкнутом сосуде при постоянных температуре 
и давлении смешали газообразные водород и йод, которые взаимо­
действуют с образованием йодоводорода (прямая реакция). Йодово­
дород распадается на йод и водород (обратная реакция). График из­
менения скорости прямой и обратной реакций с течением времени 
представлен на рисунке.
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0 
υ 
=υ υпр обр  
τ τравн 
Для системы
H2 + I2  2HI
кинетическое уравнение прямой реакции –
uпр пр H I2 2= k С C ,
обратной реакции –
uобр обр HI= k С
2 ,
где kпр  и kобр  — константы скорости прямой и обратной реакций со­
ответственно; CH2 , CI2 ,CHI  — концентрации веществ, моль/л.
В начальный момент времени скорость прямой реакции макси­
мальна, скорость обратной реакции равна нулю, так какCHI = 0.  В ходе 
прямой реакции CH2  и CI2  уменьшаются, т. е. снижается скорость пря­
мой реакции, а CHI  увеличивается, следовательно, скорость обратной 
реакции возрастает. Наступает такой момент времени, когда скоро­
сти прямой и обратной реакций становятся равными.
Состояние системы, характеризующееся равными скоростями пря­
мой и обратной реакций, называют состоянием химического равно­
весия.
Соответствующий наступлению равновесия момент времени 
на графике обозначен tравн .
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5.1. Основные понятия
Химическое равновесие имеет динамический характер. В услови­
ях химического равновесия количество любого вещества, расходую­
щегося в ходе прямой реакции, равно его количеству, образующемуся 
в результате обратной реакции. Концентрации всех веществ в системе 
не изменяются со временем, их называют равновесными концентра-
циями. Равновесные концентрации, в отличие от текущих значений 
концентраций, обозначают символом вещества в квадратных скоб­
ках: [H2], [I2], [HI] и т. п.
В рассматриваемой системе равенству скоростей прямой и обрат­
ной реакций в состоянии химического равновесия
u uпр обр=
соответствует выражение
k kпр обрH I HI[ ][ ] [ ]2 2
2= ,
откуда следует
k
k
пр
обр
HI
H I
=
[ ]
[ ][ ]
2
2 2
.
Соотношение констант скоростей k kпр обр/  является также кон­
стантой k k Kпр обр/ const= = .
K =
[ ]
[ ][ ]
HI
H I
2
2 2
.
Величину К называют константой равновесия.
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5.2. Закон действующих масс
В закрытой системе в состоянии равновесия при постоянной тем­
пературе отношение произведений концентраций продуктов реакции 
и исходных веществ в степенях, равных стехиометрическим коэффи­
циентам, является постоянной величиной.
В закрытой системе для обратимой реакции
aA + bB  cC + dD
уравнение
K
C D
A Bc
c d
a b
   const= =[ ] [ ]
[ ] [ ]
 при T = const
представляет собой математическое выражение закона действующих 
масс. В условиях химического равновесия закон действующих масс 
справедлив для любых реакций, не только для элементарных.
Для гомогенных химических равновесий в газовых смесях кон­
станта равновесия может быть выражена как через равновесные кон­
центрации (Кс), так и через равновесные парциальные давления (Кр).
Например, для реакции синтеза аммиака
N2 (г) + 3H2 (г)  2NH3 (г)
математическое выражение закона действующих масс имеет вид
Kc =
[ ]
[ ][ ]
NH
N H
3
2
2 2
3
или
K =
p
p pp
NH
N H
3
2 2
2
3 ,
где p — равновесные парциальные давления веществ.
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5.3. Влияние различных факторов на состояние  химического равновесия. Принцип Ле Шателье
В гетерогенных системах концентрации твердых веществ считают 
постоянными и в уравнение для константы равновесия не включают.
Например,
СО2 (г) + С (графит)  2 СО (г)  K =
[ ]
[ ]
CO
CO
2
2
BaSO4 (к)  Ba 2+ + SO42–  K =
+ -[ ][ ]Ba SO2 4
2 .
Константа равновесия — важнейшая характеристика обратимых 
химических реакций. Значение константы равновесия позволяет су­
дить о полноте прохождения реакции: чем больше значение К, тем 
больше концентрации продуктов реакции, тем с большей полнотой 
проходит прямая реакция.
Константа равновесия, так же как и константа скорости, зависит 
от природы веществ, образующих систему, от температуры, но не за­
висит от концентраций веществ.
5.3. Влияние различных факторов на состояние  
химического равновесия. Принцип Ле Шателье
Внешнее воздействие на систему приводит к смещению равнове­
сия, т. е. изменению равновесных концентраций исходных веществ 
и продуктов реакции.
Общий принцип смещения химического равновесия сформули­
ровал Ле Шателье.
Если на систему, находящуюся в равновесии, оказать внешнее 
воздействие, равновесие сместится в направлении, ослабляющем это 
воздействие.
Влияние концентраций компонентов системы
Введение в равновесную систему дополнительных количеств ка­
кого­либо реагента вызывает смещение равновесия в направлении 
реакции, которая уменьшает его концентрацию:
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·	 введение избытка (увеличение концентрации) исходного веще­
ства вызывает смещение равновесия в сторону прямой реакции;
·	 введение избытка (увеличение концентрации) продуктов реакции 
приводит к смещению равновесия в сторону обратной реакции.
Смещение равновесия можно осуществить также удалением (сни­
жением концентрации) веществ из реакционной зоны.
Например, в системе
2 SO2 (г) + O2 (г)  2 SO3 (г)
смещению равновесия в сторону прямой реакции будет способство­
вать увеличение концентрации SO2, O2 и снижение концентрации (от­
ведение из реакционной сферы) SO3.
Влияние температуры
Направление смещения равновесия в результате изменения тем­
пературы определяется знаком теплового эффекта реакции:
·	 нагревание вызывает смещение равновесия в сторону процес­
са, протекание которого сопровождается поглощением тепло­
ты, т. е. в сторону эндотермического процесса (ΔН>0);
·	 понижение температуры приводит к смещению равновесия 
в сторону процесса, сопровождающегося выделением теплоты, 
иначе говоря, в сторону экзотермического процесса (ΔН<0).
Реакция синтеза аммиака
N2 + 3 Н2  2NH3, ΔН 0х.р = –92 кДж
является экзотермической, поэтому при понижении температуры рав­
новесие в системе смещается в сторону прямой реакции, так как этот 
процесс идет с выделением теплоты.
Влияние общего давления в системе
·	 Повышение давления в системе смещает равновесие в направ­
лении реакции, которая идет с уменьшением количества газо­
образных веществ, т. е. с уменьшением давления.
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5.4. Примеры решения заданий
·	 Уменьшение давления способствует смещению химического 
равновесия в сторону реакции, протекающей с увеличением 
количества газообразных веществ, т. е. с увеличением давления.
Например, в реакции
N2 (г) + 3H2 (г)  2NH3 (г)
                                                 4 моль             2 моль
увеличение давления приведет к смещению равновесия в сторону 
прямой реакции.
В реакции
FeO (к) + СO (г)  CO2 (г) + Fe (к)
                                            1 моль                      1 моль
количества моль газов в правой и левой части уравнения реакции рав­
ны, реакция протекает без изменения объема, следовательно, изме­
нение давления на равновесие системы не повлияет.
Влияние катализаторов
Присутствие катализаторов не смещает химическое равновесие, так 
как они изменяют скорости прямой и обратной реакций в равной сте­
пени. Катализаторы увеличивают скорость достижения равновесия.
5.4. Примеры решения заданий
Для обратимой реакции
2 SO2 (г) + O2 (г)  2 SO3 (г), ΔНх.р = –196 кДж
·	 напишите математическое выражение константы химическо­
го равновесия;
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·	 укажите направление смещения равновесия при изменении ус­
ловий:
а) уменьшении концентрации одного из газообразных продук­
тов;
б) понижении давления в системе;
в) повышении температуры в системе.
К =
Ч
[ ]
[ ] [ ]
SO
SO O
3
2
2
2
2
;
а) снижение концентрации продукта реакции (SO3) приводит 
к смещению равновесия в сторону реакции, способствующей 
увеличению концентрации SO3, в данной системе — в сторону 
прямой реакции (→);
б) при понижении давления равновесие смещается в сторону уве­
личения количества газообразных веществ, в данном случае — 
в сторону обратной реакции (←);
в) при повышении температуры равновесие смещается в сторону 
эндотермической реакции, в данном случае — в сторону обрат­
ной реакции (←).
5.5. Задания для самостоятельной подготовки
Для предложенной обратимой реакции (см. табл. 1) напишите ма­
тематическое выражение константы химического равновесия и ука­
жите направление смещения равновесия при изменении условий:
а) уменьшении концентрации одного из газообразных продуктов;
б) понижении давления в системе;
в) повышении температуры в системе.
·	 4NO (г) + 6H2O (г)  4NH3 (г) + 5O2 (г), ΔH 0 >0;
·	 2CH4 (г) + 3O2 (г)  2CO (г) + 4H2O (г), ΔH 0 < 0;
·	 Fe3O4 (к) + CO (г)  3FeO (к) + CO2 (г), ΔH 0 > 0;
·	 2 МgCl2 (к) + O2 (г)  2MgO (к) + 2Cl2 (г), ΔH 0 > 0;
·	 CH4 (г) + H2O (г)  3H2 (г) + CO (г), ΔH 0 > 0.
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6. Растворы
6.1. Основные понятия. Классификация растворов
Р аствор — многокомпонентная гомогенная система перемен­ного состава.Раствор содержит растворитель и одно или несколько рас­
творенных веществ. Обычно растворителем считают компонент, нахо­
дящийся в том же агрегатном состоянии, что и образующийся раствор. 
Если компоненты, образующие раствор, находятся в одном агрегат­
ном состоянии, растворителем в этом случае чаще считают количе­
ственно преобладающий компонент. Если вода является одним из ве­
ществ раствора, ее, как правило, считают растворителем.
По агрегатному состоянию растворы можно разделить на газоо­
бразные, жидкие и твердые. Наибольшее практическое значение име­
ют жидкие растворы.
В зависимости от агрегатного состояния растворенного вещества 
выделяют три группы жидких растворов:
·	 растворенное вещество — газ (водные растворы СO2, HCl, NH3);
·	 растворенное вещество — жидкость (водные растворы H2SO4, 
C2H5OH);
·	 растворенное вещество — твердое (водные растворы солей, ще­
лочей).
Состояние раствора определяется температурой и концентраци­
ей растворенного вещества.
При растворении данного вещества (T = const) концентрация рас­
твора увеличивается до достижения определенного значения, кото­
рое не изменяется с течением времени. Это признак наступления фа­
зового равновесия
растворяемое вещество  раствор.
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Раствор, находящийся в фазовом равновесии с растворяемым ве­
ществом, называют насыщенным, а концентрацию такого раствора — 
растворимостью вещества при данной температуре.
В частности, все твердые вещества обладают способностью в той 
или иной мере растворяться в различных жидкостях, в том числе 
в воде. Различие в растворимости твердых веществ может быть очень 
большим. Например, растворимость AgNO3 в воде при 25 °С равна 
15,1 моль/л, а HgS — всего 1 ∙ 10–21 моль/л.
Существует условное деление веществ по их растворимости в воде:
·	 растворимость менее 0,001 моль/л — нерастворимые,
·	 растворимость 0,001–0,1 моль/л — малорастворимые,
·	 растворимость более 0,1 моль/л — растворимые.
Раствор, в котором содержание растворенного вещества меньше, 
чем в насыщенном растворе, — ненасыщенный. В таком растворе воз­
можно дальнейшее растворение данного вещества.
В определенных условиях могут образоваться пересыщенные рас-
творы, в которых содержание растворенного вещества больше, чем 
в насыщенном растворе этого же вещества при данной температуре. 
Пересыщенные растворы неустойчивы и при любом внешнем воз­
действии (контакте с растворенным веществом, встряхивании) пе­
реходят в насыщенные, выделяя избыток растворенного вещества.
Качественно растворы можно разделить на разбавленные и кон­
центрированные, отличающиеся соотношением количества раство­
ренного вещества и растворителя. К разбавленным относят растворы 
с низким содержанием растворенного вещества по сравнению с содер­
жанием растворителя, к концентрированным — с высоким. Понятия 
разбавленный и концентрированный раствор условны.
6.2. Энергетические эффекты при образовании растворов... 
Влияние температуры на растворимость веществ в воде
Образование ненасыщенных растворов — самопроизволь­
ный процесс, сопровождающийся уменьшением энергии Гиббса: 
DG0 0< . Состояние раствора, при котором DG0 0= , отвечает насы­
щению, вероятность растворения и выделения (кристаллизации) ве­
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щества из раствора одинакова. Для пересыщенных растворов DG0 0> , 
возможно только выделение (кристаллизация) избыточного количе­
ства вещества.
Растворение рассматривают как совокупность физико­химических 
процессов, среди которых можно выделить два основных:
·	 эндотермический ( )DH1 0>  — разрыв химических связей в рас­
творяемом веществе (в том числе разрушение кристаллической 
решетки в твердых веществах) и между молекулами растворителя;
·	 экзотермический( )DH2 0<  — образование связей между иона­
ми (или молекулами) растворяемого вещества и молекулами рас­
творителя. Этот процесс называют гидратацией (если раствори­
телем служит вода), а образующиеся соединения — гидратами.
Иногда гидраты бывают настолько прочными, что при выделе­
нии растворенного вещества из раствора в его состав входит химиче­
ски связанная вода. Такие соединения называют кристаллогидрата­
ми, а входящую в их состав воду — кристаллизационной. Примеры 
кристаллогидратов: CuSO4∙5H20, Na2SO4∙10H2O.
Значение энтальпии растворения
D D DH H H= +1 2
может быть положительным и отрицательным.
Если в воде растворяются газы или жидкости, то энергия, затрачи­
ваемая на разрыв связей, невелика: D DH H1 2<<  и процесс, как пра­
вило, сопровождается выделением теплоты ( )DH < 0 . Вследствие это­
го растворимость газов или жидкостей понижается при нагревании.
Если растворяются твердые вещества, разрушение кристалли­
ческой решетки требует значительной затраты энергии. Для боль­
шинства твердых веществ D DH H1 2>> ,  растворение является эн­
дотермическим процессом ( )DH > 0 и растворимость при нагревании 
увеличивается.
Пример. Растворение нитрата аммония:
NH4NO3 (к) = NH4NO3 (раствор), DH
0 = 26 кДж.
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Растворение некоторых твердых веществ является экзотермиче­
ским процессом (DH < 0 , так как D DH H1 2<< ) , их растворимость 
при нагревании уменьшается.
Пример. Растворение гидроксида кальция:
Ca (OH)2 (к) = Ca (OH)2 (раствор), DH
0  = –80 кДж.
6.3. Основные способы выражения концентрации растворов
Концентрация — величина, определяющая количественный состав 
раствора. Основными способами выражения концентрации раство­
ров являются следующие.
Массовая доля растворенного вещества (w) — отношение массы рас­
творенного вещества к массе раствора
w=
m
mр
; (1) w
r
 
р р
=
m
V
, (2)
где m — масса растворенного вещества, г; mр — масса раствора, г; rр — 
плотность раствора, г/мл; Vp — объем раствора, мл.
Массовая доля — величина безразмерная.
Процентное содержание растворенного вещества– отношение мас­
сы растворенного вещества к массе раствора, выраженное в процентах.
C
m
m
=
р
100 ; (3) C
m
V
=
rр р
100 . (4)
Размерность С — %.
Молярная концентрация вещества (молярность) — отношение ко­
личества растворенного вещества к объему раствора, выраженному 
в литрах.
C
VM р
=
n
, (5)
где n — количество растворенного вещества, моль; Vp — объем рас­
твора, л.
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6.3. Основные способы выражения концентрации растворов
Размерность молярной концентрации (молярности) — моль/л, со­
кращенное обозначение М. Например, растворы, содержащие доли 
моля растворенного вещества в литре раствора, обозначают и назы­
вают соответственно:
0,1 М — децимолярный раствор,
0,01 М — сантимолярный раствор,
0,001 М — миллимолярный раствор.
С учетом того, что
n =
m
M
,
для молярной концентрации можно записать выражение
C
m
VM рM
= ,
где m — масса растворенного вещества, г; М — молярная масса рас­
творенного вещества, г/моль; Vp — объем раствора, л.
Моляльная концентрация раствора — отношение количества рас­
творенного вещества к массе растворителя.
C
m
m
mm
= =
n
0 0M
,
где n  — количество растворенного вещества, моль; m0 — масса рас­
творителя, кг; m — масса растворенного вещества, г; M — молярная 
масса растворенного вещества, г/моль.
Размерность моляльной концентрации — моль/кг.
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6.4. Примеры решения заданий
Пример 1. Какова молярная концентрация раствора сульфата алю­
миния с массовой долей 10 % и плотностью 1,105 г/см 3?
СAl (SO )2 4 3 10 %=  
ρp = 1,105 г/мл 
CM — ?
Масса 1 л раствора равна
m Vр p p г= Ч = Ч =r 1105 1000 1105, .
 Рассчитаем массу Al2 (SO4)3 в 1105 г раствора, исходя из форму­
лы (1):
m
m C
,Al (SO )
p Al (SO )
2 4 3
2 4 3 г=
Ч
=
Ч
=
100
1105 10
100
110 5 .
Молярная масса M г/мольAl (SO )2 4 3 = 342 , следовательно, молярная 
концентрация сульфата алюминия исходя из формулы (4):
C
m
V
,
,M
Al (SO )
Al (SO ) p
2 4 3
2 4 3
M
моль/л= =
Ч
=
110 5
342 1
0 32 .
Пример 2. Чему равна массовая доля 0,2 М раствора (NH4)2SO4 
с плотностью 1,015 г/мл?
СM 0,2  M=
ρp = 1,015 г/мл 
С(NH SO4 2 4)  —?
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6.4. Примеры решения заданий
Масса 1 л раствора равна
m Vр p p г= Ч = Ч =r 1 015 1000 1015, .
Рассчитаем массу (NH4)2SO4 в 1 л раствора, используя формулу (4) 
(молярная масса M г/мольAl (SO )2 4 3 =132 ):
m C M VM(NH SO (NH ) SO p4 2 4 4 2 4 г) , ,= Ч Ч = Ч Ч =0 2 132 1 26 4 .
Массовую долю сульфата алюминия в растворе рассчитаем по фор­
муле (1):
С
m
m(NH ) SO
(NH ) SO
p
4 2 4
4 2 4= Ч = Ч =100
26 4
1015
100 2 6%
,
% , %.
Пример 3. Смешали 50 мл 10 %­го раствора серной кислоты плотно­
стью 1,069 г/мл и 150 мл 30 %­го раствора той же кислоты плотностью 
1,224 г/мл. Чему равна массовая доля кислоты в конечном растворе?
Условная схема приготовления конечного раствора:
раствор 1 (10 %) + раствор 2 (30 %) = раствор 3 (? %)
Сp1 = 10 % 
ρp1 =1,069 г/мл 
Vp1 = 50 мл
Сp2 = 10 % 
ρp2 = 1,224 г/мл
Vp2 = 150 мл 
Сp3 — ?
Массовая доля серной кислоты, исходя из (1):
С
m
mр
В
р
3
3
3
100= Ч %.
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Исходя из того, что масса конечного раствора складывается из масс 
исходных растворов, а масса растворенной в нем кислоты — из масс 
кислоты в исходных растворах, получаем:
С
m m
m mр
В В
р р
3
1 2
1 2
100=
+
+
Ч % .
Используя значения плотностей растворов и выражение (1), най­
дем массы исходных растворов и растворенной в них серной кислоты:
m Vр p p г1 1 1 1 069 50 53 45= Ч = Ч =r , , ;
m
m C ,
,В
p р г1
1 1
100
53 45 10
100
5 345=
Ч
=
Ч
= ;
m Vр p p г2 2 2 1 224 150 183 6= Ч = Ч =r , , ;
m
m C ,
,В
p р г2
2 2
100
186 3 30
100
55 08=
Ч
=
Ч
= .
Найдем массовую долю серной кислоты в конечном растворе:
Ср3
5 345 55 08
53 45 183 6
100 25 49=
+
+
Ч =
, ,
, ,
% , % .
Пример 4. Какой объем 40 %­го раствора азотной кислоты плотно­
стью 1,251 г/мл и воды потребуется для приготовления 500 мл 20 %­ой 
кислоты плотностью 1,119 г/мл?
Условная схема приготовления раствора:
раствор 1 (40 %) + вода = раствор 2 (20 %)
Сp1 = 40 %
ρp1 = 1,251 г/мл 
Сp2 = 20 % 
ρp2 = 1,119 г/мл
Vp2 = 500 мл
Vp1 — ? мл 
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6.4. Примеры решения заданий
Объем исходного раствора кислоты выразим из формулы (2):
V
m
Cp
H SO
p1 p1
2 4
1 100= Ч
Ч
r
% .
В полученном выражении неизвестна масса кислоты, но при раз­
бавлении исходного раствора водой масса растворенной кислоты 
не изменяется, поэтому ее можно вывести из выражения массовой 
доли раствора 2:
C
m
V
%p2
H SO
p2 p2
2 4= Ч
r
100 ; m
C V ,
,H SO
р p p
2 4
г=
Ч Ч
=
Ч Ч
=2 2 2
100
20 1119 500
100
111 9
r
% %
.
Рассчитаем объем исходного раствора:
V
,
,
,  p мл1
111 9
40 1 251
100 223 6=
Ч
Ч = .
Исходя из схемы получения конечного раствора:
V V V , ,H O p p2 мл= - = - =2 1 500 223 6 276 4 .
Пример 5. Какой объем 10 %­го раствора КОН плотностью 
1,082 г/мл потребуется для приготовления 2 л 1 М раствора?
Условная схема приготовления раствора:
раствор 1 (10 %) + вода = раствор 2 (1 М)
Сp1 = 10 % 
ρp1 = 1,082 г/мл 
СМ р2 = 1 М
Vp2 = 2 л
Vp1 — ? мл
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Необходимый объем исходного раствора кислоты выразим из фор­
мулы (2):
V
m
Cp
КОН
p p
1
1 1
100=
Ч
Ч
r
%
В полученном выражении неизвестна масса щелочи, но при раз­
бавлении исходного раствора водой масса растворенной щелочи не из­
меняется, поэтому ее можно вывести из выражения молярной кон­
центрации раствора 2:
C
m
V M р
КОН
КОН рM
2
2
= ; m C VКОН M р КОН pM г= Ч Ч = Ч Ч =2 2 1 56 2 112 .
Рассчитаем объем исходного раствора:
V
,p
мл1
112
10 1 082
100 1035=
Ч
Ч = .
6.5. Задания для самостоятельной подготовки
1. Сколько граммов K2SO4 необходимо для приготовления 500 мл 
0,1 М раствора?
2. Определить молярную концентрацию концентрированной со­
ляной кислоты (ρ = 1,183 г/мл), содержащей 36 % хлороводо­
рода.
3. Смешали 500 г 10 %­го раствора и 300 г 30 %­го раствора H2SO4. 
Какова процентная концентрация полученного раствора?
4. Какой объем 20 %­го раствора соляной кислоты (ρ = 1,1 г/мл) 
требуется для приготовления 2 л 5 %­го раствора той же кисло­
ты (ρ = 1,02 г/мл)?
5. Смешали 50 мл 30 %­го раствора азотной кислоты плотностью 
1,286 г/мл и 50 мл 50 %­го раствора той же кислоты плотностью 
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6.5. Задания для самостоятельной подготовки
1,316 г/мл. Чему равна массовая доля кислоты в конечном рас­
творе?
6. Какой объем 30 %­ной соляной кислоты (ρ = 1,152 г/мл) нуж­
но взять для приготовления 1 л 2 М раствора?
7. К 50 мл 96 %­го раствора азотной кислоты (ρ = 1,5 г/мл) при­
лили 30 мл 9,9 М раствора той же кислоты (ρ = 1,3 г/мл). Ка­
кова процентная концентрация полученного раствора?
8. К 1 л 6 %­го раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл) добави­
ли 1 л воды. Вычислить молярную концентрацию полученно­
го раствора.
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7. Растворы электролитов
Электролиты — вещества, растворы (или расплавы) которых про­
водят электрический ток.
7.1. Электролитическая диссоциация
П ричиной электропроводности растворов электролитов явля­ется наличие в них заряженных частиц — ионов.Электролитическая диссоциация — процесс самопроиз­
вольного распада растворенного вещества на ионы (положительные — 
катионы и отрицательные — анионы).
Количественно процесс диссоциации характеризуют степенью 
диссоциации.
Степень диссоциации (a) — отношение количества вещества, рас­
павшегося на ионы, к общему количеству растворенного вещества.
Выражают степень диссоциации в долях единицы или в процен­
тах. Степень диссоциации зависит от природы растворенного веще­
ства и растворителя, от температуры и концентрации раствора.
Наибольшей степенью диссоциации характеризуются вещества 
с ионной связью. Например, при растворении хлорида натрия в воде 
под действием полярных молекул растворителя ослабляются связи 
в кристаллическом веществе, и частицы переходят в раствор с обра­
зованием гидратированных ионов:
NaCl + nH2O = Na+ (H2O)x + Cl- (H2O)n–x.
Чем полярнее молекулы растворителя, тем выше степень диссоци­
ации растворенного вещества. Так, вещество с ионной связью, NaCl, 
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7.2. Сильные и слабые электролиты
не диссоциирует в неполярном растворителе — бензоле и проявляет 
свойства сильного электролита в воде.
Диссоциация большинства соединений — эндотермический про­
цесс, поэтому с повышением температуры согласно принципу Ле Ша­
телье степень диссоциации, как правило, увеличивается.
Степень диссоциации также возрастает при разбавлении раство­
ра. Например, при понижении концентрации раствора уксусной 
кислоты от 0,1 М до 0,001 М степень диссоциации увеличивается 
от 1,4 до 12,4 %.
7.2. Сильные и слабые электролиты
В зависимости от степени диссоциации в водном растворе все элек­
тролиты условно делят на две группы — сильные и слабые.
К сильным электролитам относят
·	 большинство солей;
·	 многие неорганические кислоты: HNO3, H2SO4, HCl, HBr, HI, 
HMnO4, HClO4 и другие;
·	 основания — гидроксиды щелочных и щелочно­земельных ме­
таллов (щелочи): LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, Ca (OH)2, 
Sr (OH)2, Ba (OH)2.
К слабым электролитам относят
·	 некоторые неорганические и большинство органических кис­
лот — H2CO3, H2SiO3, HNO2, H3PO4, H2SO3, H2S, HF, HCN, 
CH3COOH и другие;
·	 основания (кроме щелочей) и амфотерные гидроксиды.
7.3. Диссоциация сильных электролитов
Сильные электролиты в водном растворе практически полностью 
диссоциированы на ионы. В уравнениях диссоциации сильных элек­
тролитов пишут знак равенства.
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7. Растворы электролитов
·	 Кислоты диссоциируют в водных растворах с образованием ка­
тионов H+:
 HNO3 = H+ + NO3–.
·	 Основания диссоциируют, образуя в качестве анионов OH–:
 NaOH = Na+ + OH–
 Ba (OH)2 = Ba 2+ + 2 OH–.
·	 Диссоциация средних солей сопровождается образованием ка­
тионов металлов или аммония и кислотных остатков:
 NaCl = Na+ + Cl–
 Fe2 (SO4)3 = 2 Fe 3+ + 3 SO42–.
7.4. Диссоциация слабых электролитов. Константа диссоциации
В отличие от сильных электролитов слабые электролиты в водном 
растворе только частично диссоциированы на ионы. Устанавлива­
ется равновесие между ионами и недиссоциированными молекула­
ми, условно:
 AB  A+ + B-.
Соответствующую константу равновесия называют константой 
диссоциации (K). Согласно закону действующих масс для химическо­
го равновесия
K
A B
AB
=
+ -[ ][ ]
[ ]
,
где [ ]A+ , [ ]B-  — равновесные концентрации ионов, моль/л; [ ]AB  — 
равновесная концентрация недиссоциированных молекул, моль/л.
Константа диссоциации, так же как и степень диссоциации, за­
висит от природы растворенного вещества и растворителя и от тем­
пературы. Константа диссоциации, как и любая константа равнове­
сия, не зависит от концентрации раствора. Чем слабее электролит, 
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7.4. Диссоциация слабых электролитов. Константа диссоциации
тем меньше значение константы диссоциации. Значения констант 
диссоциации слабых электролитов при 298 К приведены в справоч­
ных таблицах.
Диссоциация слабых кислот. Кислоты диссоциируют с образова­
нием ионов водорода. Уравнение диссоциации уксусной кислоты:
CH3COOH  H+ + CH3COO-,
K = = Ч
+ -
-[ ][ ]
[ ]
,
H CH COO
CH COOH
 
3
3 51 8 10 .
Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато. Число сту­
пеней диссоциации равно основности кислоты. Например, процесс 
диссоциации двухосновной сероводородной кислоты характеризуют 
двумя ступенями.
Первую ступень диссоциации описывают уравнением
H2S  H+ + HS-,
константа диссоциации по первой ступени
K1
2
88 9 10= = Ч
+ -
-[ ][ ]
[ ]
,
H HS
H S
.
Уравнение диссоциации по второй ступени
HS-  H+ + S 2-,
константа диссоциации по второй ступени
K2
2
131 3 10= = Ч
+ -
-
-[ ][ ]
[ ]
,
H S
HS
.
Диссоциация по первой ступени проходит в большей степени, 
чем по второй. Ион от нейтральной частицы (молекулы) при диссо­
циации по первой ступени отрывается легче, чем от противополож­
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но заряженных ионов при диссоциации по последующим ступеням.
Образованием при диссоциации многоосновных кислот кислот­
ных остатков, содержащих ионы водорода, объясняется существова­
ние кислых солей (NaHS, KHCO3, CaHPO4 и др.).
Диссоциация слабых оснований. Основания диссоциируют с образо­
ванием гидроксид­ионов. Слабые основания Мe (OH)n содержащие 
n гидроксид­ионов, диссоциируют по n ступеням, например, диссо­
циация Fe (OH)2 проходит по двум ступеням.
Первая ступень:
Fe (OH)2  FeOH+ + OH-,
K1
2
56 2 10= = Ч
+ -
-[ ][ ]
[ ( ) ]
,
FeOH OH
Fe OH
.
Вторая ступень:
FeOH+  Fe 2+ + OH-,
K2
2
62 8 10= = Ч
+ -
+
-[ ][ ]
[ ]
,
Fe OH
FeOH
 .
Диссоциация амфотерных гидроксидов протекает по основному:
Zn (OH)2  ZnOH+ + OH–
ZnOH+  Zn 2+ + OH–
и кислотному типу
H2ZnO2  H+ + HZnO2–
HZnO2–  H+ + ZnO22–.
7.5. Диссоциация кислых и основных солей
Диссоциация кислых и основных солей имеет некоторые особен­
ности. По первой ступени диссоциация этих соединений протекает 
по правилам сильных электролитов, а далее диссоциация протекает 
по правилам слабых электролитов (ступенчато и обратимо):
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KH2PO4 = K+ + H2PO4–
H2PO4–  H+ + HPO42–
HPO42–  H+ + PO43–
CuOHCl = CuOH+ + Cl–
CuOH+  Cu 2+ + OH–.
7.6. Реакции обмена в растворах электролитов
Реакциями обмена называют реакции в растворах электролитов, 
в ходе которых не изменяются степени окисления элементов.
Сущность происходящих в растворе процессов выражают ион­
ными уравнениями. В ионных уравнениях, в отличие от молекуляр­
ных, учитывают растворимость и характер диссоциации электролитов.
При составлении ионных уравнений реакций:
·	 сильные растворимые электролиты записывают в виде ионов;
·	 слабые электролиты, малорастворимые (осадки) и газообраз­
ные вещества записывают в молекулярной форме.
Реакции ионного обмена протекают при выполнении одного из ус-
ловий: в качестве продукта реакции должен получиться осадок, газ или 
слабый электролит.
Примеры реакций ионного обмена:
·	 с образованием слабых электролитов
HCl + NaOH = NaCl + H2O
H+ + Cl– + Na+ + OH– = Na+ + Cl– + H2O
H+ + OH– = H2O
CH3COONa + HCl = NaCl + CH3COOH
CH3COO– + Na+ + H+ + Cl– = Na+ + Cl– + CH3COOH
CH3COO– + H+ = CH3COOH
·	 с образованием малорастворимых веществ
AgNO3 + NaCl = AgCl + NaNO3
Ag+ + NO3– + Na+ + Cl– = AgCl + Na+ + NO3–
Ag+ + Cl– = AgCl
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·	 c образованием газообразных веществ (образованию газообраз­
ного вещества, как правило, в растворе предшествует образова­
ние слабого электролита, например, при взаимодействии кар­
боната натрия и серной кислоты образуется слабая угольная 
кислота, которая разлагается на газообразный оксид углерода 
(IV) и воду)
Na2CO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O + CO2↑
2Na+ + CO32– + 2H+ + SO42– = 2Na+ + SO42– + H2O + CO2↑
CO32– + 2H+ = H2O + CO2↑.
7.7. Примеры решения заданий
Пример 1. Напишите уравнения диссоциации предложенных элек­
тролитов: H3BO3, HClO4, Сo (OH)2, Sr (OH)2, Sn (OH)2, Na2SO4, Ca 
(HCO3)2. Для слабых электролитов составьте выражения констант 
диссоциации.
При составлении уравнений диссоциации следует учесть, что сум­
марный заряд в обеих частях уравнения должен быть одинаков.
H3BO3 является слабой кислотой, поэтому диссоциация протека­
ет ступенчато (в три ступени) и обратимо, при отщеплении каждо­
го последующего ионаH+ заряд образовавшейся частицы становится 
на единицу меньше, чем исходной:
H3BO3  H+ + H2BO3–
H2BO3–  H+ + HBO32–
HBO32–  H+ + BO33–
Для слабого электролита составим выражение константы диссо­
циации — в числителе указываем произведение концентраций про­
дуктов диссоциации, а в знаменателе — исходных частиц:
К1
2 3
3 3
=
+ -
-
[ ][ ]
[ ]
H H BO
H BO
 К2 3
2
2 3
=
+ -
-
[ ][ ]
[ ]
H HBO
H BO
 К3 3
3
3
2
=
+ -
-
[ ][ ]
[ ]
H BO
HBO
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HClO4 — сильная кислота, диссоциирует практически, в уравне­
нии диссоциации ставят знак равенства:
HClO4 = H+ + ClO4–
Для сильного электролита выражение константы диссоциации 
не составляют.
Co (OH)2 — слабое основание, диссоциирует обратимо и ступен­
чато, отщепляя на каждой ступени по одной гидроксогруппе, заряд 
оставшейся частицы при этом становится на единицу больше исходной
Co (OH)2  CoOH+ + OH–
CoOH+  Co 2+ + OH–
Для слабого электролита составим выражение константы диссо­
циации — в числителе указываем произведение концентраций про­
дуктов диссоциации, а в знаменателе — исходных частиц:
K1
2
=
+ -[ ][ ]
[ ( ) ]
СoOH OH
Cо OH
 K2
2
=
+ -
+
[ ][ ]
[ ]
Cо OH
CоOH
.
Sr (OH)2 — сильное основание (щелочь), диссоциирует практиче­
ски полностью в одну ступень, отщепляя обе гидроксогруппы, в урав­
нении диссоциации ставят знак равенства:
Sr (OH)2 = Sr 2+ + 2 OH–
Для сильного электролита выражение константы диссоциации 
не составляют.
Sn (OH)2 — амфотерный гидроксид, слабый электролит, диссо­
циирует ступенчато и обратимо (в уравнении ставят знак обратимо­
сти), амфотерный гидроксид также можно записать в форме кислоты 
H2SnO2, диссоциация ее также протекает по правилам слабых элек­
тролитов:
 Sn (OH)2  SnOH+ + OH–             по типу основания SnOH+  Sn 2+ + OH–
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 H2SnO2  H+ + HSnO2–          по типу кислоты HSnO2–  H+ + SnO22–.
Для каждой реакции составляют выражение константы диссоци­
ации.
Na2SO4– соль, сильный электролит, как и все соли, диссоцииру­
ет практически полностью в одну ступень, в уравнении диссоциации 
ставят знак равенства:
Na2SO4 = 2 Na+ + SO42–
Ca (HCO3)2 — кислая соль, как и все соли — сильный электролит, 
в уравнении диссоциации по первой ступени ставят знак равенства:
Ca (HCO3)2 = Ca 2+ + 2 HCO3–
Ион HCO3– является остатком слабой кислоты, диссоциирует 
по правилам слабых электролитов (коэффициент 2 из предыдуще­
го уравнения брать не следует — достаточно показать диссоциацию 
одного иона):
HCO3–  H+ + CO32–
(CuOH)2SO4 — основная соль, как и все соли — сильный электро­
лит, в уравнении диссоциации по первой ступени ставят знак равенства:
(CuOH)2SO4 = 2 CuOH+ + SO42–
Ион CuOH+ является остатком слабого основания, диссоцииру­
ет по правилам слабых электролитов (коэффициент 2 из предыдуще­
го уравнения брать не следует — достаточно показать диссоциацию 
одного иона):
CuOH+  Cu 2+ + OH–.
Пример 2. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ион­
ной формах для следующих превращений:
NiO®NiSO4®Ni (NO3)2®NiOHNO3
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При написании ионных уравнений реакций в ионной форме за­
писывают только сильные растворимые электролиты.
NiO + H2SO4 = NiSO4 + H2O
NiO — оксид, неэлектролит, не способен распадаться на ионы, 
не расписывают на ионы;
H2SO4– кислота, сильный растворимый электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
NiSO4 — растворимая соль, сильный электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
H2O– слабый электролит, не расписывают на ионы;
NiO + 2H+ + SO42–= Ni 2+ + SO42– + H2O
NiO + 2H+= Ni 2+ + H2O
NiSO4 + Ba (NO3)2 = BaSO4↓ + Ni (NO3)2
NiSO4 — растворимая соль, сильный электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
Ba (NO3)2 — растворимая соль, сильный электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
BaSO4– нерастворимая соль, сильный электролит, не расписыва­
ют на ионы;
Ni (NO3)2 — растворимая соль, сильный электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
Ni 2+ +SO42– + Ba 2+ +2 NO3– = BaSO4↓ + Ni 2++ 2 NO3–
SO42– + Ba 2+ = BaSO4↓
Ni (NO3)2 + NaOH = NiOHNO3↓ + NaNO3
NiSO4 — средняя соль, растворимая, сильный электролит, запи­
сывают в диссоциированном виде;
NaOH — растворимое основание, щелочь, записывают в диссо­
циированном виде;
NiOHNO3 — основная соль, сильный электролит, нерастворима 
(как и большинство основных солей), не расписывают на ионы;
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NaNO3– растворимая соль, сильный электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
Ni 2+ + 2 NO3– + Na+ + OH– = NiOHNO3↓ + Na+ + NO3–
Ni 2+ + NO3– + OH– = NiOHNO3↓
Na3PO4® H3PO4® Na2HPO4
Na3PO4 + 3HCl = H3PO4 + 3 NaCl
Na3PO4 — средняя соль, растворимая, сильный электролит, запи­
сывают в диссоциированном виде;
HCl– кислота, сильный растворимый электролит, записывают 
в диссоциированном виде;
H3PO4– кислота, слабый электролит, растворимая, не расписыва­
ют на ионы;
NaCl — средняя соль, растворимая, сильный электролит, записы­
вают в диссоциированном виде;
3 Na+ + PO43– + 3 H+ + 3Cl– = H3PO4 + 3 Na+ + 3Cl–
PO43– + 3 H+ = H3PO4
H3PO4 + 2 NaOH = Na2HPO4 + 2H2O
H3PO4– кислота, слабый электролит, растворимая, не расписыва­
ют на ионы;
NaOH — щелочь, сильный электролит, записывают в диссоции­
рованном виде;
Na2HPO4– кислая соль, сильный электролит, растворима как и все 
кислые соли, следует расписать на ионы, но только по первой ступени;
H2O– вода, слабый электролит, не расписывают на ионы;
H3PO4 + 2 Na+ + 2 OH–= 2 Na+ + HPO42– + 2H2O
H3PO4 + 2 OH– = HPO42– + 2H2O.
Пример 3. По заданному ионному уравнению напишите соответ­
ствующее молекулярное уравнение: Ni 2+ + S 2– = NiS.
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При решении данного задания следует подобрать соединения так, 
чтобы ионам в предложенном сокращенном уравнении соответство­
вали сильные растворимые электролиты — растворимые соли, силь­
ные кислоты или основания.
Ni (NO3)2 + Na2S = NiS + 2 NaNO3
Составим полное и затем сокращенное ионное уравнение.Если оно 
совпадет с заданным, то задание выполнено корректно:
Ni 2+ + 2 NO3– + 2 Na+ + S 2– = NiS + 2 Na+ + 2 NO3–
Ni 2+ + S 2– = NiS.
Если в сокращенном ионном уравнении даны три частицы, то сле­
дует составить из двух формулу сильного растворимого электролита:
Cu 2+ + OH–+ Cl– = CuOHCl
CuCl2 + NaOH = CuOHCl + NaCl
Cu 2+ + 2Cl– + Na+ + OH– = CuOHCl + Na+ + Cl–
Cu 2+ + OH–+ Cl– = CuOHCl.
7.8. Задания для самостоятельной подготовки
1. Для предложенных соединений:
·	 укажите их класс;
·	 напишите уравнения диссоциации;
·	 напишите уравнения возможных реакций (в молекулярной 
и ионной формах) взаимодействия с H2SO4 и NaOH.
1 Zn (OH)2, Fe2 (SO4)3, HNO3 7 Zn (NO3)2, H2SO3, Sr (OH)2
2 Bе (OH)2, AlCl3, HCl 8 Li2CO3, HCOOH, KOH
3 Ni (NO3)2, H2SO4, Al (OH)3 9 Al2 (SO4)3, HBr, Cr (OH)3
4 Cr (NO3)3, HMnO4, Pb (OH)2 10 Na2SO3, H2SO4, Al (OH)3
5 Na2SO4, H3PO4, Ca (OH)2 11 Zn (OH)2, Na3PO4, H2SiO3
6 Fe (OH)2, ZnCl2, H2CO3 12 Mg (NO3)2, HCl, Mn (OH)2
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13 Ca (OH)2, Na2SiO3, HF 22 K2CO3, HCN, Be (OH)2
14 MgCl2, HCN, Cr (OH)3 23 Ca (NO3)2, HF, Fe (OH)3
15 BaBr2, H3PO4, Sn (OH)2 24 Ba (OH)2, FeCl3, H2CO3
16 LiOH, Na2CO3, H2SO3 25 Bi (OH)3, Sr (NO3)2, HNO3
17 Co (NO3)2, HBr, Mn (OH)2 26 Cu (OH)2, K2SO3, H2SiO3
18 Cu (OH)2, K2SO4, H2SiO3 27 Ni (OH)2, BеSO4, HBr
19 Co (OH)2, NiCl2, H2CO3 28 Sn (OH)2, Ba (NO3)2, H3PO4
20 Cr2 (SO4)3, H3PO4, NaOH 29 MnCl2, H3PO4, Ba (OH)2
21 K2SO3, HNO2, Mg (OH)2 30 K2SiO3, HPO3, Zn (OH)2
2. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной фор­
мах для следующих превращений:
1 (NiOH)2SO4® NiSO4® Ni (OH)2® NiSO4® Ni (NO3)2
Ca (OH)2® Ca (HCO3)2® CaCO3® Ca (HCO3)2
2 Na2ZnO2® Zn (OH)2® ZnOHCl ® ZnCl2® Zn (NO3)2
KOH ® K2S ® KHS ® K2S ® FeS
3 Cu (OH)2® CuSO4® CuCl2® CuOHCl ® Cu (OH)2
H2SO3® NaHSO3® Na2SO3® H2SO3® Na2SO3
4 Pb (OH)2® Na2PbO2® Pb (OH)2® PbOHNO3® Pb (NO3)2
K3AsO4® H3AsO4® K2HAsO4® H3AsO4® K3AsO4
5 Cr (OH)2Cl ® CrCl3® Cr (NO3)3® Cr (OH)2NO3® Cr (NO3)3
BaCO3® Ba (HCO3)2® BaCO3® H2CO3® NaHCO3
6 Co (NO3)2® CoOHNO3® Co (OH)2®CoSO4®CoCl2
K2SO3® H2SO3® KHSO3® H2SO3® K2SO3
7 AlCl3® Al (NO3)3® AlOH (NO3)2® Al (OH)3® NaAlO2
MgCO3® H2CO3® K2CO3® KHCO3® K2CO3
8 Fe (OH)3® Fe2 (SO4)3® FeCl3® Fe (OH)2Cl ® FeCl3
H2S ® Na2S ® NaHS ® H2S ® NaHS
9 MnSO4® (MnOH)2SO4® MnSO4® Mn (NO3)2® MnOHNO3
H3PO4® K2HPO4® H3PO4® K3PO4® H3PO4
10 K2SnO2® Sn (OH)2® SnCl2® SnОНCl ® SnCl2
CaSO3® H2SO3® Ca (HSO3)2® CaSO3® Ca (HSO3)2
11 Cu (NO3)2® CuOHNO3® Cu (OH)2®CuCl2®Cu (NO3)2
CaCO3® Ca (HCO3)2® H2CO3® KHCO3®K2CO3
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12  (ZnOH)2SO4®Zn (OH)2® K2ZnO2® Zn (OH)2®Zn (NO3)2
Na2S ® H2S ® NaHS ® Na2S ® NaCl
13 Ni (NO3)2® Ni (OH)2® NiOHCl ® NiCl2® Ni (NO3)2
KHSO3® K2SO3® H2SO3® K2SO3® H2SO3
14 PbOHNO3® Pb (OH)2® Pb (NO3)2® Pb (OH)2® Na2PbO2
SrCO3® Sr (HCO3)2® H2CO3® NaHCO3® Na2CO3
15 Cr (OH)3® Cr2 (SO4)3® CrOHSO4® Cr (OH)3® NaCrO2
Na2Se ® H2Se ® NaHSe ® Na2Se ® NaCl
16 Fe (NO3)3® FeOH (NO3)2® Fe (NO3)3® Fe (OH)3® NaFeO2
H3PO4® Na2HPO4® Na3PO4® NaH2PO4®Na2SO4
17 CuSO4® CuCl2® Cu (OH)2® CuOHCl ® Cu (OH)2
H3PO4® Na3PO4® Ca3 (PO4)2®Ca (H2PO4)2®H3PO4
18 CoCl2® Co (OH)2® CoOHCl ® CoCl2® Co (NO3)2
KHSe ® H2Se ® KHSe ® K2Se ® KCl
19 MnCl2® MnOHCl ® MnCl2® Mn (NO3)2® Mn (OH)2
NaOH ® NaHSO3® H2SO3® Na2SO3® SrSO3
20 CuCl2®Cu (NO3)2® Cu (OH)2® Cu (NO3)2® CuOHNO3
Na2S ® H2S ® NaHS® Na2S ® FeS
21 Al (OH)3® Al2 (SO4)3® AlOHSO4® Al2 (SO4)3® AlCl3
Na2CO3® H2CO3®NaHCO3® Na2CO3®NaHCO3
22 SnOHCl ® SnCl2® SnOHCl ® Sn (OH)2® K2SnO2
H3AsO4® Na2HAsO4® Na3AsO4® NaH2AsO4® H3AsO4
23 FeOHSO4® Fe2 (SO4)3® Fe (OH)3® Fe2 (SO4)3® FeCl3
BaSO3® Ba (HSO3)2® H2SO3® Na2SO3® NaHSO3
24 Ni (OH)2® (NiOH)2SO4® NiSO4® Ni (NO3)2®NiOHNO3
Na2HPO4® H3PO4® NaH2PO4® Na3PO4® H3PO4
25 H2SO4® ZnSO4® (ZnOH)2SO4® Zn (OH)2® K2ZnO2
Ca (OH)2® Ca (HCO3)2® H2CO3® K2CO3® H2CO3
26 MnSO4® (MnOH)2SO4® MnSO4® MnCl2®Mn (OH)2
K2S ® KHS ® H2S ® K2S ® H2S
27 Cr2 (SO4)3® CrCl3® Cr (OH)2Cl ® Cr (OH)3® KCrO2
H2SO3® BaSO3® Ba (HSO3)2® H2SO3® Ba (HSO3)2
28 Mg (OH)2® MgCl2® MgOHCl ® Mg (OH)2® MgOHNO3
Ca3 (PO4)2® H3PO4® NaH2PO4® H3PO4® Na2HPO4
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29 Zn (OH)2® Na2ZnO2® Zn (OH)2® ZnSO4®ZnCl2
NaHSe ® Na2Se ® H2Se ® NaHSe ® H2Se
30 NiSO4® Ni (NO3)2® NiOHNO3® Ni (OH)2® NiSO4
Na3PO4® H3PO4® Ca (H2PO4)2® H3PO4® Na2HPO4
3. По заданным ионным уравнениям напишите соответствующие 
молекулярные уравнения.
1 Sn 2+ + 4OH– = SnO22– + 2H2O 16 Cd 2+ + OH– + Br– = CdOHBr
2 Cr 3++OH– +2Cl– =CrOHCl2 17 Zn 2+ + 4OH– = ZnO22– + 2H2O
3 Cu 2+ + 2OH– = Cu (OH)2 18 Hg 2+ + S 2– = HgS
4 Ag+ + Br– = AgBr 19 HSO3– + OH– = SO32– + H2O
5 Co 2+ + CO32– = CoCO3 20 Zn 2+ + CO32– = ZnCO3
6 Co 2+ + S 2– = CoS 21 H+ + CO32– = HCO3–
7 Al 3+ + 3OH– = Al (OH)3 22 2H+ + PO43– = H2PO4–
8 Be 2+ + 4OH– =ВeO22– + 2H2O 23 NiOHCl +H+ =Ni 2+ +H2O+ Cl –
9 2H+ + SO32– = H2SO3 24 Cu 2+ + 2OH– = Cu (OH)2
10 Ca 2+ + SO32– = CaSO3 25 Sr 2+ + SiO32– = SrSiO3
11 Co 2+ + OH– + NO3– = CoOHNO3 26 Ba 2+ + SO42– = BaSO4
12 Pb 2+ + 2OH– = Pb (OH)2 27 Bi 3+ + 3OH– = Bi (OH)3
13 3Cu 2+ + 2PO43– = Cu3 (PO4)2 28 H+ + S 2– = HS–
14 2H+ + SiO32– = H2SiO3 29 Mg 2+ + SO32– = MgSO3
15 Fe 2+ + Cl — + OH– = FeOHCl 30 Co 2+ + OH–+ Cl– = CoOHCl
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8.1. Ионное произведение воды. Водородный показатель
Вода является слабым электролитом. Уравнение диссоциации
H2O  H+ + OH-,
константа диссоциации воды
K = = Ч
+ -
-[ ][ ]
[ ]
,
H OH
H O2
161 8 10  (при 298 К).
Произведение равновесных концентраций ионов водорода и ги­
дроксид­ионов называют ионным произведением воды (Kw ). Как 
следует из выражения константы диссоциации,
K Kw = [ ].H O2
Пренебрегая продиссоциировавшей частью молекул воды, можно 
принять равновесную концентрацию молекул [H2O] равной общему 
количеству вещества воды в одном литре, т. е.
[ ]H O
1000
18
=55,562 »  моль/л.
Тогда при 298 К (25 °С)
Kw = Ч Ч =
- -1 8 10 55 56 1016 14, , .
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Ионное произведение воды
Kw = =
+ - -[ ][ ]H OH 10 14  (при Т = 298 К).
При данной температуре ионное произведение воды является по­
стоянной величиной для любых разбавленных водных растворов. Зная 
концентрацию ионов H+, можно рассчитать концентрацию OH-, и на­
оборот.
Поскольку степенные выражения неудобны в количественных рас­
четах, их заменяют логарифмическими функциями, имеющими спе­
циальные обозначения и названия. Для характеристики среды, как 
правило, используют водородный показатель:
pH H= - +lg[ ].
В нейтральной среде
[ ] [ ] ,H OH  моль/л+ - - -= = =10 1014 7  pH H= - = - =+ -lg[ ] lg10 77 .
В кислой среде
[ ]H  моль/л+ ->10 7 , - >+ -lg[ ] lgH 10 7 , - <+lg[ ]H 7 , т. е. pH< 7 .
В щелочной среде
[ ]H  моль/л+ -<10 7 , - <+ -lg[ ] lgH 10 7 , - >+lg[ ]H 7 , т. е. pH> 7 .
Значения концентраций ионов H+ или OH-, а также показатель рН 
являются количественной характеристикой среды раствора (кислой, 
нейтральной, щелочной).
Количественная 
характеристика
Среда раствора
Кислая Нейтральная Щелочная
рН <7 = 7 >7
 [H+], моль/л >10–7 10–7 <10–7
 [OH–], моль/л <10–7 10–7 >10–7
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8.2. Гидролиз солей
Гидролиз солей — взаимодействие ионов соли с ионами воды, приво­
дящее к смещению ионного равновесия воды и изменению рН среды.
В реакциях гидролиза участвуют ионы слабых электролитов: ка­
тионы слабых оснований и анионы слабых кислот. В ходе гидролиза 
образуются слабодиссоциированные или труднорастворимые продук­
ты. Следствием гидролиза является нарушение равновесия в системе
H2O  H+ + OH–;
в результате среда становится либо кислой (рН < 7), либо щелочной 
(pH> 7).
1. Гидролиз соли, образованной слабой кислотой и сильным осно­
ванием, — гидролиз по аниону (протекает преимущественно по пер­
вой ступени):
Na2CO3 = 2 Na+ + CO 32–
                                                             NaOH    H2CO3
                                                          (сильн.)    (слаб.)
CO32– + HOH  HCO3– + OH–
Na2CO3 + H2O  NaHCO3 + NaOH.
Реакция сопровождается образованием ионов ОН–. Раствор кар­
боната натрия характеризуется щелочной средой, рН > 7.
2. Гидролиз соли, образованной слабым основанием и силь­
ной кислотой, — гидролиз по катиону (протекает преимущественно 
по первой ступени):
Al (NO3)3 = Al 3+  +  3 NO3–
                                                           Al (OH)3   HNO3
                                                            (слаб.)    (сильн.)
Al 3+ + HOH  AlOH 2+ + H+
Al (NO3)3 + H2O  AlOH (NO3)2 + HNO3
Реакция сопровождается образованием ионов Н+. Раствор сульфа­
та никеля (II) характеризуется кислой средой, рН < 7.
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3. Соль, образованная слабым основанием и слабой кислотой, под­
вергается практически полному, необратимому гидролизу:
Al2 (SO3)3 = 2Al 3+   +   3 SO32–
                                                          Al (OH)3      H2SO3
                                                            (слаб.)       (слаб.)
2Al 3+ + 3SO32– + 6HOH = 2Al (OH)3 + 3H2SO3
Al2 (SO3)3 + 6H2O = 2Al (OH)3 + 3H2SO3.
В данном случае гидролиз идет и по катиону, и по аниону с образо­
ванием сразу двух слабых электролитов. Среда зависит от относитель­
ной силы образующихся в результате гидролиза кислоты и основания.
4. Совместному гидролизу подвергаются две соли, одна из которых 
образована слабым основанием и сильной кислотой, другая — силь­
ным основанием и слабой кислотой:
FeCl3 + Na2CO3 + H2O = …
Na2CO3 = 2 Na+  +  CO32–
                                                            NaOH      H2CO3
                                                           (сильн.)    (слаб.)
FeCl3 = Fe 3+    +    3 Cl–
                                                        Fe (OH)3      HCl
                                                          (слаб.)      (сильн.)
2 Fe 3+ + 3 CO32– + 6HOH = 2 Fe (OH)3 + 3 H2 СO3
2 FeCl3 + 3 Na2CO3 + 6 H2O = 2 Fe (OH)3 + 3 H2 СO3 + 6 NaCl.
Гидролиз, как и в предыдущем случае, идет и по катиону, и по ани­
ону с образованием сразу двух слабых электролитов. Среда зависит 
от силы образующихся в результате гидролиза кислоты и основания.
5. Соль, образованная сильной кислотой и сильным основанием, 
не гидролизуется:
KNO3 = К+ + NO3–
                                                             KOH   HNO3
                                                         (cильн.) (cильн.)
KNO3+H2O №
Соль гидролизу не подвергается, рН = 7.
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8.3. Степень гидролиза и ее зависимость от различных факторов
Гидролиз обратим, равновесие в системе смещено в направлении 
образования более слабого электролита — воды, т. е. в направлении 
обратной реакции. Глубину прохождения гидролиза можно количе­
ственно охарактеризовать степенью гидролиза.
Степень гидролиза (h) — отношение количества вещества (соли), 
подвергшегося гидролизу, к общему количеству растворенного ве­
щества.
Значение h выражают в долях единицы или процентах. Степень 
гидролиза зависит от природы соли, концентрации раствора соли 
и температуры.
Формула соли Концентрация раствора, моль/л h, %
NH4Cl 0,01 0,01
Na2CO3 0,1 2,7
CН3 СООNH4 0,1 0,5
·	 Степень гидролиза соли тем больше, чем слабее основание или 
кислота, образующие соль.
·	 Повышение температуры приводит к увеличению степени ги­
дролиза, так как гидролиз — эндотермический процесс.
·	 Степень гидролиза увеличивается при разбавлении раствора 
(уменьшении концентрации).
Добавление кислоты приводит к смещению равновесия гидроли­
за соли АВ по катиону
А+ + HOH  АOH + H+
влево, т. е. к уменьшению степени гидролиза, а добавление щелочи — 
к увеличению степени гидролиза; ослабить гидролиз можно добавле­
нием кислоты.
Равновесие гидролиза соли по аниону,
В– + HOH  HВ + OH-,
при добавлении кислоты смещается вправо, гидролиз усиливается, 
ослабить гидролиз можно добавлением щелочи.
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8.4. Примеры решения заданий
Пример 1. Рассчитайте концентрацию ионов H+, OH– и рН в рас­
творе NaOHс концентрацией 0,1 моль/л.
Составим уравнение диссоциации NaOH:
NaOH = Na+ + OH–
Из уравнения видно, что при диссоциации 1 моль NaOH в растворе 
появляется 1 моль ионов OH–, следовательно, если в 1 литре раство­
ра содержится 0,1 моль NaOH, тогда концентрация OH– в этом рас­
творе также будет равна 0,1 моль/л.
[OH–] = 0,1 моль/л
Из уравнения ионного произведения воды рассчитывают концен­
трацию ионов H+:
КW = [H+] [OH–] = 10–14.
[ ]
[ ]
H
KW+
-
-
-
-= = =
OH
моль/л
10
10
10
14
1
13 .
Рассчитывают рН раствора:
pH = — lg [H+] = — lg10–13 = 13.
Пример 2. Напишите уравнения реакций гидролизаNiSO4, NaHCO3. 
Укажите область значений рН растворов (>, ≈, < 7).
При рассмотрении гидролиза солей следует помнить:
·	 гидролиз по катиону или по аниону — реакция обратимая 
(в уравнении ставят знак );
·	 в растворе присутствует незначительное количество ионов 
H+иOH–, возникших за счет диссоциации воды:
H2O  H+ + OH–
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Рассмотрим уравнение реакции гидролиза NiSO4 (по первой сту­
пени).
1. Уравнение диссоциации соли:
NiSO4 = Ni 2+ + SO42–
2. Указывают, катионом какого основания (сильного или слабо­
го) и анионом какой кислоты (сильной или слабой) образована соль:
NiSO4 = Ni 2+    +    SO42–
                                                       Ni (OH)2     H2SO4
                                                         (слаб.)      (сильн.)
3. Гидролизу подвергается ион слабого электролита — Ni 2+.
4. В ходе первой ступени гидролиза ион Ni 2+ связывает из воды 
ион ОН– — ион противоположного заряда (только один), в результа­
те образуется NiOH+. Оставшиеся от воды ионы H+создают в раство­
ре кислую среду рН < 7:
Ni 2+ + HOH  NiOH+ + H+
5. Молекулярное уравнение:
в левой части записывают формулу соли (NiSO4), добавляют воду;
в правой части — правую часть краткого ионного уравнения:
NiSO4 + H2O  NiOH+ + H+,
к каждой заряженной частице приписывают ион противоположного 
заряда (ион сильного электролита) — SO42–
NiSO4 + H2O  NiOH+SO42–+ H+SO42–
составляют формулы в соответствии с зарядами.
NiSO4 + H2O  (NiOH)2SO4 + H2SO4.
6. Расставляют коэффициенты.
2 NiSO4 + 2 H2O  (NiOH)2SO4 + H2SO4.
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Рассмотрим уравнение реакции гидролиза NaHCO3.
1. Уравнение диссоциации соли:
NaHCO3 = Na+ + HCO3–.
2. Указывают, катионом какого основания (сильного или слабо­
го) и анионом какой кислоты (сильной или слабой) образована соль:
NaHCO3 = Na+    +    HCO3–
                                                           NaOH        H2CO3
                                                         (сильн.)       (слаб.)
3. Гидролизу подвергается ион слабого электролита –HCO3–.
4. В ходе гидролиза ион HCO3– связывает из воды ион H+– ион про­
тивоположного заряда, в результате образуется H2CO3 — электроней­
тральная молекула. Оставшиеся от воды ионы OH– создают в раство­
ре щелочную среду рН > 7:
HCO3– + HOH  H2CO3 + OH–.
5. Молекулярное уравнение:
в левой части записывают формулу соли (NaHCO3), добавляют воду;
в правой части — правую часть краткого ионного уравнения:
NaHCO3 + H2O H2CO3 + OH–.
к каждой заряженной частице приписывают ион противоположно­
го заряда (ион сильного электролита) — Na+; к H2CO3 противоион 
не приписывают (электронейтральная частица).
NaHCO3 + H2O H2CO3 + Na+OH–,
проверяют правильность формул в соответствии с зарядами
NaHCO3 + H2O  H2CO3 + NaOH.
6. Коэффициенты в данном случае не требуются.
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8.5. Задания для самостоятельной подготовки
1. Рассмотрите возможность протекания гидролиза солей, укажи­
те область значений рН растворов (>, ≈, < 7), ответ подтвердите урав­
нениями реакций.
1 ZnSO4, NaCN, KNO3 16 NiCl2, Ba (NO2)2, Na2SO4
2 CuCl2, Na2SO3, Li2SO4 17 CoSO4, K2SO3, KNO3
3 NaCl, Na2CO3, Fe (NO3)3 18 KCH3COO, CrCl3, Ca (NO3)2
4 NaF, FeSO4, NaNO3 19 Zn (NO3)2, NaNO3, Na2Se
5 Na2SO4, AlCl3, KNO2 20 NaCl, Na2HPO4, Ni (NO3)2
6 MnSO4, NaCH3COO, KNO3 21 NaHS, NH4NO3, KBr
7 KNO3, CoCl2, Na3PO4 22 BaCl2, KCN, MgSO4
8 NH4Cl, K2CO3, Na2SO4 23 Na2SO4, Al (NO3)3, NaHSe
9 KClO4, Cr2 (SO4)3, NaHS 24 KHCO3, FeCl3, Ca (NO3)2
10 CoSO4, KCl, Li2SO3 25 NaNO3, Cu (NO3)2, Sr (NO2)2
11 Pb (NO3)2, KHSO3, NaI 26 MnCl2, Ba (NO3)2, K2HPO4
12 NaNO3, SnCl2, Ba (NO2)2 27 KI, ZnCl2, KHCO3
13 Li2CO3, Al2 (SO4)3, KCl 28 K2SO4, (NH4)2SO4, KHSe
14 Cr2 (SO4)3, K3PO4, NaClO4 29 Cr (NO3)3, K2S, NaI
15 Na2S, SnSO4, CaCl2 30 KNO3, AlBr3, Ca (NO2)2
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9.1. Основные определения
С тепень окисления — условный заряд атома в соединении, рассчитанный исходя из предположения, что характер хи­мических связей — ионный.
1. Степень окисления атома элемента в простом веществе, напри­
мер в H2, N2, и т. д., равна нулю. Степень окисления металлов в эле­
ментарном состоянии также принимается равной нулю.
2. Степень окисления атома в виде простого иона в соединении, 
имеющем ионное строение, равна заряду данного иона, например 
NaI MgCl
+ - + -
,
2
2.
3. В соединениях с ковалентными полярными связями отрицатель­
ный заряд относят к более электроотрицательному элементу, причем 
принимают следующие степени окисления:
·	 степень окисления фтора в соединениях равна –1;
·	 атомы кислорода в большинстве соединений проявляют сте­
пень окисления, равную –2. Исключения составляют перокси­
ды (H2O2), где степень окисления кислорода –1; надпероксиды 
(KO2), степень окисления равна – 1/2; озониды (КО3), степень 
окисления – 1/3; во фторокислороде OF2 степень окисления кис­
лорода равна +2;
·	 степень окисления атомов водорода в соединениях +1, за ис­
ключением гидридов металлов, например LiH, где степень окис­
ления атома водорода –1;
·	 щелочные и щелочно­земельные металлы проявляют в соеди­
нениях степень окисления +1 и +2 соответственно.
Алгебраическая сумма степеней окисления атомов элементов в со­
ставе частицы равна заряду этой частицы. Для определения степени 
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окисления атомов элементов составляют простейшие алгебраиче­
ские уравнения. Например, в SO2, K2SO4 степень окисления серы (х):
                       SO2   х + 2 ∙ (-2) = 0       х = +4
                       K2SO4  2 ∙ (+1) + х + 4 ∙ (-2) = 0  х = +6
Заряд иона равен алгебраической сумме степеней окисления ато­
мов элементов, входящих в его состав:
                       NO3—   х + 3∙ (-2)= –1   х = +5
                       SO32–   х + 3∙ (­2) = –2   х = +4
                       Cr2O7  2–  2х + 7∙ (­2)= –2     х = +6
Аналогичным способом можно определить степень окисления ато­
мов элементов в любых соединениях.
Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) — реакции, в ходе 
которых происходит изменение степеней окисления атомов элементов.
Например, реакция
2CuSO    4K I 2CuI   I   2K SO
2 6 2
4
1 1 1 1 0
2
1
2
6 2
4
+ + - + - + - + + -
+ = + +
является окислительно­восстановительной, так как изменяется сте­
пень окисления атомов меди и йода.
Процесс потери частицей электронов называется окислением, 
а процесс присоединения электронов — восстановлением.
Окислитель — в ходе реакции присоединяет электроны, понижая 
свою степень окисления.
Восстановитель– отдает электроны, его степень окисления по­
вышается.
Соединения, в состав которых входят атомы элементов в своей 
высшей степени окисления (высшая степень окисления, как правило, 
равна номеру группы), в окислительно­восстановительных реакциях 
могут выступать только в качестве окислителей. Например, KMnO4
+7
, 
NaNO3
+5
, K Cr O2 2 7
+6
, K CrO2 4
+6
 и др.
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Соединения, содержащие атомы элементов в их низшей степени 
окисления (низшая степень окисления неметаллов равна (№ГРУППЫ — 8), 
у металлов низшая степень окисления — 0), могут выступать в рас­
сматриваемых процессах только в качестве восстановителей. Напри­
мер, Na S2
-2
, NH3
-3
, Zn
0
, Al
0
.
Соединения, содержащие атомы элементов в промежуточной сте­
пени окисления, способны проявлять как окислительные свойства 
(при взаимодействии с более сильными восстановителями), так и вос­
становительные (при взаимодействии с более сильными окислителя­
ми). Например, NaNO2
+3
, K SO2 3
+4
, MnO2
+4
, Cl2
0
 и др.
9.2. Составление уравнений  
окислительно-восстановительных реакций
Существует несколько способов составления уравнений окисли­
тельно­восстановительных реакций.
Для вывода коэффициентов при составлении уравнений окисли­
тельно­восстановительных реакций необходимо соблюдение:
·	 материального баланса (число атомов элементов в левой и пра­
вой частях должно быть одинаково);
·	 электронного баланса: число электронов, отданных восстано­
вителем (Red), должно быть равно числу электронов, приня­
тых окислителем (Ox).
При составлении уравнений окислительно­восстановительных 
реакций, протекающих в растворах, используют метод ионно­элек­
тронного баланса, при этом часто возникает необходимость учиты­
вать среду (Н+, ОН–, Н2О).
9.2.1. Правила составления полуреакций в разных средах
·	 В кислой среде недостаток n атомов кислорода уравнивают n Н2О, 
в противоположной части атомы водорода уравнивают 2n Н+.
·	 В щелочной среде недостаток n кислорода уравнивают 2n ОН–, 
в противоположной части n Н2 О.
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·	 В нейтральной среде в левой части n Н2О (n разница атомов 
кислорода в левой и правой частях), справа 2n Н+ (если ато­
мы кислорода уравнялись), или 2n ОН– (если атомы кислоро­
да не уравнялись).
Следует помнить, что правила носят рекомендательный характер.
9.2.2. ОВР в кислой среде
КIO3+ Na2SO3 + Н2SO4®I2, SO42–.
1. Рассчитывают степени окисления тех атомов элементов, кото­
рые ее изменяют, определяют окислитель, восстановитель и среду:
                                                            +5                     +4                                              0        +6
КIO3+ Na2SO3 + Н2SO4®I2, SO42–.
                                    Ox        Red          среда
2. Составляют ионную схему реакции:
К+ + IO3–+ 2 Na+ +SO32– + 2 Н+ + SO42–®I2, SO42–.
3. Разбивают реакцию на две полуреакции:
IO3–®I2
SO32–®SO42–.
4. Уравнивают количество атомов элементов, изменяющих сте­
пень окисления:
2 IO3–®I2
SO32–®SO42–
5. При необходимости уравнивают количество кислорода и во­
дорода:
2 IO3–+ 12 Н +®I2+ 6 Н2 О
SO32– + Н2 О ®SO42– + 2 Н +
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6. По изменению степени окисления подсчитывают количество 
отданных или принятых электронов:
2 IO3–+ 12 Н ++ 10ē ® I2+ 6 Н2 О
SO32– + Н2 О — 2ē ® SO42– + 2 Н +.
7. Исходя из того, что количество отданных и принятых электро­
нов должно быть равно, выводят коэффициенты, при необходимо­
сти сокращают их:
                              2 IO3–+ 12 Н ++ 10ē ® I2+ 6 Н2О  2  1
                              SO32– + Н2 О — 2ē ® SO42– + 2Н+   10       5
8. Составляют суммарное ионное уравнение реакции: складыва­
ют левые и правые части обеих полуреакций, предварительно умно­
жив каждую частицу на коэффициенты:
                              2 IO3–+ 12 Н ++ 10ē ® I2+ 6 Н2 О         2         1
                              SO32– + Н2 О — 2ē ® SO42– + 2 Н+       10       5
2 IO3–+ 12 Н ++ 5SO32– + 5 Н2 О ® I2+ 6 Н2 О + 5SO42– + 10 Н +.
9. При необходимости приводят подобные — сокращают одина­
ковые частицы в левой и правой частях уравнения.
2 IO3–+ 12 Н ++ 5SO32– + 5 Н2 О ® I2+ 6 Н2 О + 5SO42– + 10 Н +
2 IO3– + 2 Н + + 5SO32– ® I2 + Н2 О + 5SO42–.
10. Приводят к балансу противоионы:
2 IO3– + 2 Н + + 5SO32–® I2 + Н2 О + 5SO42–
                          2K+       SO42–     10Na+                            10Na+ 2K+ SO42–.
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11. Составляют суммарное молекулярное уравнение реакции, рас­
ставляют коэффициенты:
2 КIO3+ 5Na2SO3 + Н2SO4 ® I2 + H2O + 5Na2SO4 + K2SO4.
12. Проверка правильности расстановки коэффициентов по кис­
лороду:
2 ∙ 3 +5 ∙ 3 + 4 = 1 + 5 ∙ 4+ 4
                                              25                         25
9.2.3. ОВР в щелочной среде
Cr2O3 + KClO3 + KOH®CrO42–, Cl–.
1. Рассчитывают степени окисления тех атомов элементов, кото­
рые ее изменяют, определяют окислитель, восстановитель и среду:
Cr O  + KClO  + KOH CrO Cl2 3 3 4
2
+ + +
- -®
3 5 6
, .
                       Red             Ox         среда
2. Составляют ионную схему реакции:
Cr2O3 + K+ + ClO3– + K+ + OH– ® CrO42–, Cl–.
3. Разбивают реакцию на две полуреакции:
Cr2O3 ® CrO42–
ClO3– ® Cl–.
4. Уравнивают количество атомов элементов, изменяющих сте­
пень окисления:
Cr2O3 ® 2 CrO42–
ClO3– ® Cl–.
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5. При необходимости уравнивают количество кислорода и во­
дорода:
Cr2O3 + 10OH–® 2 CrO42– + 5H2O
ClO3– + 3 H2O ® Cl– + 6 OH–.
6. По изменению степени окисления подсчитывают количество 
отданных или принятых электронов:
                                                    +3                                                                           +6
Cr2O3 + 10 OH– – 6ē ® 2 CrO42– + 5 H2O
                                                        +5                                                                  –1
ClO3– + 3 H2O + 6ē ® Cl– + 6 OH–.
7. Исходя из того, что количество отданных и принятых электро­
нов должно быть равно, выводят коэффициенты, при необходимо­
сти сокращают их:
         Cr2O3 + 10 OH– – 6ē ® 2 CrO42– + 5H2O        6       1
         ClO3– + 3 H2O + 6ē ® Cl– + 6 OH–                   6       1
8. Составляют суммарное ионное уравнение реакции: складывают 
левые и правые части обеих полуреакций, предварительно умножив 
каждую частицу на соответствующие коэффициенты:
         Cr2O3 + 10 OH– –6ē ® 2 CrO42– + 5 H2O        6       1
         ClO3– + 3 H2O + 6ē ® Cl– + 6 OH–                   6       1
Cr2O3 + 10 OH– + ClO3– + 3 H2O ® 2 CrO42– + 5 H2O + Cl– + 6 OH–.
9. При необходимости сокращают одинаковые частицы в левой 
и правой частях ионного уравнения:
Cr2O3 + 10OH– + ClO3– + 3 H2O® 2 CrO42– + 5 H2O + Cl– + 6 OH–
Cr2O3 + ClO3– + 4 OH­® 2 CrO42– + 2 H2O + Cl–.
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10. Приводят к балансу противоионы:
Cr2O3 + ClO3– + 4 OH­® 2 CrO42– + 2 H2O + Cl–
                                       K+          4 K+          4 K+                          K+
11. Составляют суммарное молекулярное уравнение реакции с най­
денными коэффициентами:
Cr2O3 + KClO3 + 4 KOH® 2 K2CrO4 + 2H2O + KCl.
12. Проверка правильности расстановки коэффициентов по кис­
лороду:
3 + 3 + 4 = 2 ∙ 4 + 2
                                                       10                10
9.2.4. ОВР в нейтральной среде
КMnO4 + MnSO4 + Н2 О ® MnO2.
1. Рассчитывают степени окисления тех атомов элементов, кото­
рые ее изменяют, определяют окислитель, восстановитель и среду:
                                                                  +7                          2+                                             +4
КMnO4 + MnSO4 + Н2 О ®MnO2.
                                       Ox            Red        среда
2. Составляют ионную схему реакции:
К+ + MnO4– + Mn 2+ + SO42–+ Н2 О ®MnO2.
3. Разбивают реакцию на две полуреакции:
Mn 2+®MnO2
MnO4– ®MnO2.
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4. Уравнивают количество атомов элементов, изменяющих сте­
пень окисления:
Mn 2+®MnO2
MnO4– ®MnO2.
5. При необходимости уравнивают количество кислорода и во­
дорода:
Mn 2+ + 2 Н2 О ® MnO2 + 4 Н+
MnO4– + 2 Н2 О ® MnO2 + 4 ОНˉ.
6. По изменению степени окисления подсчитывают количество 
отданных или принятых электронов:
                                                          +2                                                                 +4
Mn + 2 Н2 О — 2ē ® MnO2 + 4 Н+
                                                    +7                                                                    +4
MnO4– + 2 Н2 О + 3ē® MnO2 + 4 ОНˉ.
7. Исходя из того, что количество отданных и принятых электро­
нов должно быть равно, выводят коэффициенты, при необходимо­
сти сокращают их:
                         Mn 2+ + 2 Н2 О — 2ē ® MnO2 + 4 Н+     3
                         MnO4– + 2 Н2 О + 3ē ® MnO2 + 4 ОН–   2
8. Составляют суммарное ионное уравнение реакции: складывают 
левые и правые части обеих полуреакций, предварительно умножив 
каждую частицу на соответствующие коэффициенты:
                         Mn 2+ + 2 Н2 О — 2ē ® MnO2 + 4 Н+     3
                         MnO4– + 2 Н2 О + 3ē ® MnO2 + 4 ОН–   2
3 Mn 2+ + 6 Н2 О + 2 MnO4– + 4 Н2 О ® 3 MnO2 + 2 MnO2 + 8 ОН– + 12 Н +.
9. При необходимости сокращают одинаковые частицы в левой 
и правой частях ионного уравнения:
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3 Mn 2+ + 6 Н2 О + 2 MnO4– + 4 Н2 О®3 MnO2 + 2 MnO2 + 12 Н ++ 8 ОН–
4 Н++8 Н2 О
3 Mn 2+ + 2 MnO4– + 2 Н2 О ® 5 MnO2 + 4 Н +.
10. Приводят к балансу противоионы:
                 3 Mn 2+ + 2 MnO4– + 2 Н2 О ® 5 MnO2 + 4 Н +
                 3 SO42–      2 K+                                                2 SO42– 2 K+ + SO42–.
11. Составляют суммарное молекулярное уравнение реакции с най­
денными коэффициентами:
3MnSO4 + 2KMnO4 + 2 Н2 О = 5MnO2 + 2 Н2SO4 + K2SO4.
12. Проверка правильности расстановки коэффициентов по кис­
лороду:
3 ∙ 4 + 2 ∙ 4 + 2 = 5 ∙ 2 + 2 ∙ 4 + 4
                                           22                             22
9.3. Примеры решения заданий
Пример 1. Укажите степень окисления (СО) подчеркнутых атомов 
элементов в предложенных частицах, а также их высшую и низшую 
степени окисления. Объясните, какую роль могут выполнять ука­
занные частицы в окислительно­восстановительных реакциях: толь­
ко окислитель (Ox), только восстановитель (Red), окислитель и вос­
становитель (Ox и Red).
Cr2O3, СlO4–,  Zn, H2S
Cr2O3  2х + 3∙ (-2) = 0  CO = +3
Хром — элемент VI группы, следовательно, высшая степень окис­
ления его +6, т. к. хром является металлом, то его низшая степень 
окисления 0. В данном случае хром проявляет промежуточную сте­
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пень окисления, следовательно, в окислительно­восстановительных 
реакциях данная частица может быть и окислителем, и восстанови­
телем (Ox и Red).
СlO4–  х + 4∙ (-2) = –1  CO = +7
Хлор — элемент VII группы, следовательно, высшая степень окис­
ления его +7, хлор — неметалл, следовательно, низшая степень окис­
ления его 7–8 = –1. В окислительно­восстановительных реакциях 
СlO4– может быть только окислителем (Ox).
Zn  CO = 0
Цинк — элемент II группы, следовательно, высшая степень окис­
ления его +2, цинк –металл, низшая степень окисления 0. В окисли­
тельно­восстановительных реакциях Zn может быть только восста­
новителем (Red).
H2  S2∙ (-1)+х = 0  CO = –2
Сера — элемент VI группы, значит, его высшая степень окисления 
+6, низшая степень окисления серы 6–8 = –2, следовательно, в окис­
лительно­восстановительных реакциях H2S может быть только вос­
становителем (Red).
Сr O низшая с.о. 0
высшая с.о. +6+3
2 3  Ox и Red
ClO
+7
4 низшая с.о. 1
высшая с.о. +7
 
-   Ox
Zn низшая с.о.
высшая с.о.0
0
2+
  Red
H S низшая с.о.
высшая с.о.
2
6
 2-
+   Red
Пример 2. Составьте уравнение полуреакций в заданной среде:
Cr2O72–® Cr 3+  (кислая);
Cr2O3® CrO42–  (щелочная);
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Br2®BrO–  (нейтральная);
MnO4–®MnO2 (нейтральная).
Алгоритм составления уравнения полуреакции.
1. Рассчитывают степени окисления атомов элементов, которые 
ее изменяют.
2. Уравнивают их количество (при необходимости).
3. В соответствии с правилами среды уравнивают количество ато­
мов кислорода и водорода.
4. Указывают количество отданных или принятых электронов.
Cr2O72–® Cr 3+.
1. Степень окисления изменяет хром: с +6 в Cr2O72– до +3 в Cr 3+.
2. Уравнивают количество атомов хрома:
Cr2O72–® 2 Cr 3+.
3. В правую часть для восполнения недостатка 7 атомов кисло­
рода запишем 7 Н2 О; в левую часть для уравнивания водорода запи­
шем 14 Н+:
Cr2O72–+ 14 Н+®2 Cr 3+ + 7 Н2 О.
4. Степень окисления изменяет хром с +6 до +3, принимая 3ē, учи­
тывая что в полуреакции участвует 2 атома хрома, принимается 6ē:
Cr2O72– + 14 Н+ + 6ē ® 2 Cr 3+ + 7 Н2 О.
Cr2O3® CrO42–.
1. Степень окисления изменяет хром: с +3 в Cr2O3 до +6 в CrO42–.
2. Уравнивают количество атомов хрома:
Cr2O3®2CrO42–.
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3. В левой части недостаток 5 атомов кислорода, добавим 10 ОН –; 
в правую часть для уравнивания водорода и кислорода запишем 5 Н2 О:
Cr2O3+ 10 ОН –® 2 CrO42– + 5 Н2 О.
4. Степень окисления изменяет хром с +3 до +6, отдавая 3ē, учи­
тывая, что в полуреакции участвует 2 атома хрома, отдается 6ē:
Cr2O3+ 10 ОН ––6ē® 2 CrO42– + 5 Н2 О.
Br2®BrO–.
1. Степень окисления изменяет бром: с 0 в Br2 до +1 в BrO–.
2. Уравнивают количество атомов брома:
Br2®2 BrO–.
3. Разница по кислороду в обеих частях (с учетом коэффициента) 
составляет 2 атома, следовательно, в левую часть необходимо запи­
сать 2 Н2 О, при этом кислород в обеих частях уравнивается, следова­
тельно, необходимо уравнять в правой части водород, добавив 4 Н+:
Br2+ 2 Н2 О®2 BrO– + 4 Н+.
4. Степень окисления изменяет бром с 0 до +1, отдавая 1ē, учиты­
вая, что в полуреакции участвует 2 атома брома, отдается 2ē:
Br2+ 2 Н2 О–2ē®2 BrO– + 4 Н+.
MnO4–®MnO2.
1. Степень окисления изменяет марганец: с +7 в MnO4– до +4 
в MnO2.
2. Количество атомов марганца в обеих частях одинаково, коэф­
фициенты не требуются.
3. Разница по кислороду в обеих частях составляет 2 атома, следо­
вательно, в левую часть необходимо записать 2 Н2 О, при этом кис­
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лород в обеих частях не уравнялся, следовательно, необходимо урав­
нять его, добавив в правой части 4 ОН–:
MnO4–+ 2 Н2 О®MnO2 + 4 ОН–.
4. Степень окисления изменяет марганец с +7 до +4, принимая 3ē:
MnO4–+ 2 Н2 О + 3ē®MnO2 + 4 ОН–.
Пример 3. Запишите электронно­ионные уравнения полуреакций, 
ионное и молекулярное уравнения реакции, соответствующие дан­
ному превращению:
                                                             +5                       +4                                            0         +6
КIO3+ Na2SO3 + Н2SO4®I2, SO42–
                                    Ox         Red          среда
К+ + IO3–+ 2 Na+ +SO32– + 2 Н+ + SO42–®I2, SO42–
                      2 IO3–+ 12 Н ++ 10ē ® I2+ 6 Н2 О            2       1
                      SO32– + Н2 О — 2ē ® SO42– + 2 Н+         10       5
2 IO3–+ 12 Н ++ 5SO32– + 5 Н2 О ® I2+ 6 Н2 О + 5SO42– + 10 Н +
2 IO3– + 2 Н + + 5SO32– ® I2 + Н2 О + 5SO42–
                           2K+       SO42–     10Na+                           10Na+  2K+ SO42–
2 КIO3+ 5Na2SO3 + Н2SO4 ® I2 + H2O + 5Na2SO4 + K2SO4.
9.4. Задания для самостоятельной подготовки
1. Рассчитайте и укажите степень окисления (СО) атомов подчер­
кнутых элементов в предложенных частицах. Объясните, какую роль 
могут выполнять предложенные частицы в окислительно­восстано­
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вительных реакциях: только окислитель (Ox), только восстановитель 
(Red), окислитель и восстановитель (Ox и Red).
1 CrO33–, MnO2, PbO2, Cr2O72– 16 P2O3, CO, AlO2–, NO3–
2 Сd, AlO2–, N2O, NO3– 17 Zn, H2SO3, HNO3, ClO4–
3 Al2O3, MnO4–, Br–, CrO42– 18 VO3–, NO2, Mn 2+, Al
4 CO2, MnO2, MnO42–, Cl­ 19 H2S, Cl2, SO42–, Cr2O72–
5 NO3–, NO, Cr2O72–, SO 32­ 20 SO32–, NO2–, ClO4–, Br–
6 BrO–, Br–, Cd 2+, CrO42– 21 CrO2–, ReO4–, PbO2, CrO42–
7 N2, Cl–, CrO2–, B4O72– 22 NO2–, MnO2, NO2, Cu
8 TiO 2+, ClO–, ClO3–, MnO4– 23 SO42–, Cl2, Mn 2+, ClO–
9 MnO42–, NO3–, NH4+, ClO3– 24 ClO4–, Cl–, CrO2–, F2
10 NH4OH, VO 2+, Cl2, VO3– 25 Ca, NO3–, BrO–, NO2–
11 NO2, H3PO4, HCl, CrO42– 26 SO42–, CO, H2S, MnO42–
12 NO3–, ClO3–, Mn, S 2– 27 CO2, Cr2O72–, BrO–, SeO42–
13 Sn 2+, CH4, SeO42–, ClO3– 28 SeO32–, AlO2–, Br–, ClO3–
14 SnO2, N2O, MnO2, SO32– 29 ClO3–, SO42–, TiO+, MnO4–
15 Cl2O, I2, N2O3, Cr2O72– 30 I2, NO, H2Se, Cr2O72–
2. Запишите электронно­ионные уравнения полуреакций, ион­
ное и молекулярное уравнения реакции, соответствующие данному 
превращению.
1 KMnO4 + KI + H2SO4®Mn
 2+, I2
Na2SeO3 + KВrO + H2O ® Br2, SeO42–
2 FeSO4 + Br2 + H2SO4® Fe
 3+, Brˉ
KMnO4 + KI + H2O ® MnO2, I2
3 KCrO2 + Br2 + KOH ® Br
–, CrO42–
FeCl2 + KMnO4 + H2SO4® Fe 3+, Mn 2+
4 Na2MnO4 + Na2SO3 + H2O ® MnO2, SO4
2–
K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4® Cr 3+, Fe 3+
5 KClO3 + KCrO2 + NaOH ® Cl
–, CrO42–
CrO3 + HCl ® Cl2, Cr 3+
6 C + HNO3® CO2, NO2
Cr2 (SO4)3 + NaClO + NaOH ® Cl–, CrO42–
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7 KCrO2 + Cl2 + KOH ® CrO4
2–, Cl–
Ni (OH)2 + NaClO + H2O ® Cl–, Ni (OH)3↓
8 KMnO4 + Na2SO3 + H2O ® SO4
2–, MnO2
BiCl3 + SnCl2 + KOH ® SnO32–, Bi
9 Cr2 (SO4)3 + Cl2 + KOH ® CrO4
2–, Cl–
I2 + Cl2 + H2O ®IO3–, Cl–
10 KClO3 + MnO2 + KOH ® MnO4
2–, Cl–
Na3AsO3 + K2Cr2O7 + H2SO4® AsO43–, Cr 3+
11 HCl + HNO3® Cl2, NO
KMnO4 + KI + NaOH ® MnO42–, IO3–
12 I2 + Na2SO3 + H2O ® I
–, SO42–
FeSO4 + KClO3 + H2SO4®Cl–, Fe 3+
13 KClO3 + I2 + H2O ® IO3
–, Cl–
H2S + HNO3® SO42–, NO2
14 Na3AsO3 + I2 + H2O ® AsO4
3–, I –
Mn (NO3)2 + NaBiO3 + HNO3® Bi 3+, MnO4–
15 KI + HNO3® NO, I2
KMnO4 + V2 (SO4)3 + H2O ® MnO2, VO 2+
16 FeCl2 + HNO3 + HCl ®Fe
 3+, N2O
К2S + K2MnO4 + H2O ® S, MnO2
17 MnSO4 + Cl2 + KOH ® MnO4
2–, Cl–
H2S + K2Cr2O7 + H2SO4® Cr 3+, S
18 K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4® Cr
 3+, SO42–
MnO2 + KNO3 + KOH ®MnO42–, NO2
19 Fe (NO3)2 + HNO3® Fe
 3+, NO2
Cl2 + FeCl3 + KOH ® Cl–, FeO42–
20 K2Cr2O7 + HCl ®Cr
 3+, Cl2
FeCl2 + NaBiO3 + NaOH ® Fe (OH)3, BiO+
21 SnCl2 + Na3AsO3 + HCl® Sn
 4+, As
S + KOH® SO32–, S 2–
22 SO2 + NaIO3 + H2O ® I
–, SO42–
H2S + HNO3® S, NO
23 KBrO + MnCl2 + KOH ® Br 
–, MnO42–
K2Cr2O7+ FeSO4 + H2SO4® Cr 3+, Fe 3+
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24 NaCrO2 + NaClO + KOH ® CrO4
2–, Cl–
KMnO4 + NaNO2 + H2SO4®Mn 2+, NO3–
25 SnCl2 + K2Cr2O7 + H2SO4® Sn
 4+, Cr 3+
Cr2O3 + KNO3 + KOH ® CrO42–, N2
26 К2S + KMnO4+ H2SO4® Mn
 2+, SO42–
H2S + Cl2 + H2O ® SO42–, Cl–
27 HNO3 + Ni ® N2O, Ni
 2+
MnO2 + НCl ®Mn 2+, Cl2
28 FeCl3 + Na2SO3 + H2O ® Fe
 2+, SO42–
HCl + Ni (OH)3® Ni 2+, Cl2
29 KMnO4 + NaNO2 + H2O ® MnO2, NO3
–
SnCl2 +KBrO3 + HCl ® Sn 4+, Br –
30 KMnO4 + H2S + H2SO4® Mn
 2+, SO42–
 (BiO)2SO4 + Br2 + NaOH ® BiO3–, Br –
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с агрессивными средами
10.1. Основные понятия
В се химические взаимодействия металлов относятся к окис­лительно­восстановительным. Строением атомов металлов обусловлено, что металлы — типичные восстановители, под 
действием среды окисляются, в образующихся продуктах окисле­
ния (оксидах, гидроксидах, солях) проявляют положительную сте­
пень окисления.
Электрохимический ряд напряжений (активности, стандартных 
электродных потенциалов) металлов — последовательность, в кото­
рой металлы расположены в порядке увеличения стандартных окис­
лительно­восстановительных потенциалов пар Меn+/Me (ослабления 
восстановительных свойств).
Единственный неметалл в ряду напряжений, водород, имеет общее 
с металлами свойство — способность образовывать положительно за­
ряженные ионы. В соответствии с положением в электрохимическом 
ряду напряжений металлы можно условно разделить на три группы:
Li К Ba Sr Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb H Cu Ag Hg Pt Au
–––––––––––––® ¬—–––––––––––––®      ¬—–––––––
      активные                     средней активности              малоактивные
Значения стандартных электродных потенциалов металлов (точ­
нее, окислительно­восстановительных пар Меn+/Me) приведены в та­
блице (см. табл. П. 6).
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10.2. Взаимодействие металлов  
с растворами кислот, щелочей и водой
Возможность окисления металлов под действием воды, раство­
ров кислот и щелочей определяется выполнением условия Еокислителя > 
> Евосстановителя. Окислительно­восстановительные потенциалы некото­
рых металлов, а также водорода, воды и кислорода в различных средах 
приведены в табл. П 6. Реальное прохождение реакции, помимо соот­
ношения потенциалов окислителя и восстановителя, определяет ки­
нетика процесса. Процесс окисления в отдельных случаях тормозится 
вследствие образования оксидных или солевых пленок на поверхно­
сти металла. Такое явление называют пассивацией металла. Пассива­
ции могут подвергаться, в зависимости от условий, многие металлы 
(алюминий, хром, титан, никель, железо, магний и др.).
10.2.1. Взаимодействие металлов с растворами кислот
·	 В растворах кислот окислителями могут быть
— ионы водорода H+ (HCl, H2SO4 разбавленная и др.),
— кислотные остатки (HNO3, H2SO4 концентрированная и др.),
— растворенный кислород.
Пример 1
Взаимодействие цинка с разбавленной серной кислотой.
Zn + H2SO4 разб →
                                               вос­ль   ок­ль
·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов 
(в кислой среде):
E Eвля Zn /Zn
0
2 0,76 B, = = -+
E Eокля 2Н /Н
0
2
0 B, = =+
E E
2Н /Н
0
Zn /Zn2
2 , + +> 0  т. е. Е Eок ля в ля- -> ,  реакция возможна.
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·	 Продукты реакции: окисления цинка — ионы Zn 2+; восстанов­
ления ионов водорода — Н2.
Молекулярно­ионная схема реакции:
Zn + H2SO4 разб → Zn 2+ + Н2
·	 Уравнения полуреакций:
Zn- 2ē = Zn 2+ – окисление
2 Н+ + 2ē = Н2 – восстановление
·	 Ионное и молекулярное уравнения:
Zn + 2 Н+ = Zn 2+ + Н2
Zn + H2SO4 разб = ZnSO4 + Н2
Пример 2
Медь в растворе соляной кислоты.
Cu + HCl→
                                                    вос­ль  ок­ль
·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов:
E Eвля Cu /Cu
0
2 0,34 B, = =+
E Eокля 2Н /Н
0
2
0 B, = =+
Е Eок ля в ля- -< ,  реакция невозможна.
Если в растворе кислоты присутствует растворенный кислород, он 
может быть окислителем.
Cu + HCl + O2 →
                                               вос­ль           ок­ль
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·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов:
E Eвля Cu /Cu
0
2 0,34 B, = =+
E Еокля O Н O
0
2 2
1,22В= = ,
Е Eок ля в ля- -> , реакция возможна.
·	 Продукты реакции: окисления меди — ионы Cu 2+; восстанов­
ления кислорода — Н2 О.
Cu + HCl + O2 → Cu 2+ + Н2 О
·	 Уравнения полуреакций:
       2  Cu- 2ē = Cu 2+ – окисление
       1  O2 + 4 Н+ + 4ē = 2 Н2 О –восстановление
·	 Ионное и молекулярное уравнения:
2Cu + O2 + 4 Н+ = 2Cu 2+ + 2 Н2 О
2Cu + O2 + 4 НCl = 2CuCl2 + 2 Н2 О
В азотной и концентрированной серной кислотах окислителями 
являются анионы — NO3ˉ и SO42–. Продукты восстановления аниона 
зависят от активности металла.
Условные схемы взаимодействия металлов с серной (концентриро­
ванной) и азотной (разбавленной и концентрированной) кислотами:
Ме(NO3)m  +   H2O  +  NO2 Ме + HNO3конц
 
Ме+ H2SO4конц
 Меn(SO4)m + H2O +    S 
H2S 
SO2 
Ме – малоактивный  
Mе – средней активности 
Ме – активный 
Ме+ HNO3разб
 
Ме(NO3)m  +  H2O  + N2, N2О 
Ме – малоактивный  
  Ме – средней активности 
Mе – активный  NH4NO3 
NO
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В данных реакциях обычно образуется смесь продуктов восста­
новления анионов. Концентрированные кислоты — серная, азотная, 
на некоторые металлы оказывают пассивирующее действие. К при­
меру, с концентрированной серной кислотой при комнатной темпе­
ратуре не реагируют железо, хром, никель, титан. При нагревании 
пассивация во многих случаях устраняется. Самые малоактивные 
металлы — золото, платина — с серной и азотной кислотами не вза­
имодействуют.
Пример 3
Взаимодействие магния с концентрированной серной кислотой.
Mg + H2SO4 конц →
                                              вос­ль   ок­ль
·	 Mg — активный металл, согласно схеме:
Mg + H2SO4 конц → MgSO4 + H2S + H2O
·	 Уравнения полуреакций и ионное уравнения:
                      Mg — 2ē = Mg 2+                                      4
                      SO42– + 10H+ + 8ē = H2S + 4H2O       1
·	 Ионное уравнение и баланс противоионов:
4Mg + SO42– + 10H+ = 4Mg 2+ + H2S + 4H2O
                                      4SO42–            4SO42–
·	 Молекулярное уравнение
4Mg + 5H2SO4 конц= 4MgSO4 + H2S + 4H2O
10.2.2. Взаимодействие металлов с водой и растворами щелочей
Окислителями при действии воды и растворов щелочей на метал­
лы могут быть вода или растворенный в ней кислород.
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Полуреакция восстановления воды (окислителя):
2H2O + 2e = H2 + 2OH–, E2H O/H2 2 B= -0,41 .
Следовательно, реагировать с водой могут те металлы, потенци­
ал которых (в нейтральной среде) менее –0,41 B. Практически в воде 
растворяются щелочные и щелочно­земельные металлы, а такие ме­
таллы, как алюминий, цинк, хром, титан, с водой не реагируют из­за 
явления пассивации.
В растворах щелочей окислительная способность воды умень­
шается, окислительно­восстановительный потенциал уменьшается, 
E2H O/H2  B2
0 = -0,83  при pH = 14 (в щелочной среде). Другая особен­
ность взаимодействия с растворами щелочей — в них не происходит 
пассивации металлов, оксиды которых амфотерны, что обусловлено 
растворением пассивирующих пленок на металлах. В результате алю­
миний, цинк, олово растворяются в щелочах даже при отсутствии рас­
творенного кислорода.
Пример 4. Взаимодействие кальция с водой.
Ca  +  H2O →
                                                   вос­ль   ок­ль
·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов:
E Eвля Са /Са
0
2 2,87 B, = = -+
E Eокля 2H O/H2 2 B= = -0,41 ,
E E2H O/H Ca /Ca2 22 > + ,  т. е. Е Eок ля в ля- -> , реакция возможна.
·	 Продукты реакции: окисления кальция — ионы Са 2+; восста­
новления воды — Н2.
 Молекулярно­ионная схема реакции:
Ca + H2O → Са 2+ + Н2
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·	 Уравнения полуреакций:
Са — 2ē = Са 2+ – окисление
2H2O + 2e = H2 + 2OH– – восстановление
·	 Ионное и молекулярное уравнения:
Са + 2H2O = Са 2+ + Н2 + 2OHˉ
Са + 2H2O = Са (ОН)2 + Н2
Пример 5. Взаимодействие алюминия с раствором щелочи.
Al + NaOH + H2O →
                                           вос­ль                ок­ль
·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов (сре­
да щелочная):
E Eвля AlO /Al
0
2
 B, = = -- 2,36
E Eокля 2H O/H2 B= = -2 0,83 ,
E E2H O/H AlO /Al
0
2 2 2
,> -  т. е. Е Eок ля в ля- -> ,  реакция возможна.
·	 Оксид алюминия амфотерен, пассивации металла в растворе 
щелочи не наблюдается. Продукты реакции: окисления алю­
миния — ионы АlO2ˉ; восстановления воды — Н2.
Al + NaOH + H2O → AlO2ˉ +Н2
·	 Уравнения полуреакций и их суммирование:
       2  Al + 4OHˉ — 3ē = AlO2ˉ + 2H2O — окисление
       3  2H2O + 2ē = Н2 + 2OН– — восстановление
2Al + 8OHˉ + 6H2O = 2AlO2ˉ + 4H2O + 3H2 + 6OH–
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·	 Ионное уравнение и баланс противоионов:
2Al + 2OH– + 2H2O = 2AlO2– + 3H2
                                            2Na+                       2Na+
·	 Молекулярное уравнение:
2Al + 2NaOH + 2H2O = 2NaAlO2 + 3H2
Пример 6. Взаимодействие цинка с раствором щелочи, содержа­
щим растворенный кислород.
Zn + NaOH + H2O + O2→
                                       вос­ль                             ок­ль
·	 Значения окислительно­восстановительных потенциалов (сре­
да щелочная):
E Eвля ZnO /Zn
0
2
2 2 B, = = -- 1,2
E Eокля B= = +-O /4OH2 0,40 ,
E E
O /4OH2
,- -> ZnO /Zn
0
2
2  т. е. Е Eок ля в ля- -> ,  реакция возможна.
·	 Оксид цинка амфотерен, пассивации металла в растворе ще­
лочи не наблюдается. Продукты реакции: окисления цинка — 
ионы ZnO22–, восстановления кислорода — ОН–.
Zn + NaOH + H2O + O2 → ZnO22– +OH–
·	 Уравнения полуреакций и их суммирование:
          2  Zn + 4OH– — 2ē = ZnO22– + 2H2O – окисление
          1  O2 + 2H2O + 4ē = 4OНˉ – восстановление
2Zn + 8OHˉ + O2+ 2H2O = 2ZnO22– + 4H2O + 4OН–
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·	 Ионное уравнение и баланс противоионов:
2Zn + 4OH– + O2 = 2ZnO22– + 2H2O
                                        4Na+                 4Na+
·	 Молекулярное уравнение:
2Zn + 4NaOH+ O2 = 2Na2ZnO2+ 2H2O
10.3. Задания для самостоятельной подготовки
Допишите правую часть схемы предлагаемого взаимодействия, ис­
пользуя данные табл. П. 5, П. 6, запишите электронно­ионные урав­
нения полуреакций, ионное и молекулярное уравнения реакции.
1 Be + HNO3 (РАЗБ.) 16 Sr + H2O
2 Be + HNO3 (КОНЦ.) 17 Zn + HCl + O2
3 Zn + HNO3 (РАЗБ.) 18 Sn + H2SO4 (КОНЦ.)
4 Mg + H2O 19 Al + NaOH + H2O + O2
5 Cu + HNO3 (КОНЦ.) 20 Zn + H2SO4 (КОНЦ.)
6 Sn + HCl + O2 21 Mn + HNO3 (КОНЦ.)
7 Cr + NaOH + H2O + O2 22 Zn + NaOH + H2O + O2
8 Ca + H2O 23 Pb + HNO3 (КОНЦ.)
9 Sn + H2SO4 (РАЗБ.) + O2 24 Cd + H2SO4 (РАЗБ.) + O2
10 Cr + NaOH + H2O 25 Mg + HNO3 (РАЗБ.)
11 Pb + NaOH + H2O + O2 26 Zn + NaOH + H2O
12 Cu + HNO3 (РАЗБ.) 27 Pb + HNO3 (РАЗБ.)
13 Zn + H2SO4 (РАЗБ.) + O2 28 Сu + H2SO4 (КОНЦ.)
14 Al + NaOH + H2O 29 Sn + NaOH + H2O + O2
15 Ba + H2O 30 Al + HCl + O2
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11.1. Основные понятия
Коррозия — самопроизвольное нежелательное разрушение ме­талла в результате его взаимодействия с окружающей средой.При коррозии металл (восстановитель) окисляется под 
действием окислителя, являющегося компонентом среды, т. е. кор­
розия — окислительно­восстановительный процесс.
По механизму протекания коррозионного процесса выделяют хи-
мическую и электрохимическую коррозию.
Химическая коррозия проходит в среде неэлектролита путем непо­
средственного перехода электронов от атомов металла к окислителю. 
Наиболее распространенные виды химической коррозии — газовая 
коррозия и коррозия в среде неэлектролита (бензина, нефти, органи­
ческих растворителей).
Газовая коррозия наблюдается в агрессивных газах (хлоре, кисло­
роде, оксидах серы, азота) и парах без конденсации влаги на поверх­
ности металла, обычно при высоких температурах. Этому виду кор­
розии подвергается режущий инструмент, лопатки газовых турбин, 
детали реактивных двигателей.
Пример коррозии в среде неэлектролита — коррозия в жидком то­
пливе (разрушение деталей двигателей внутреннего сгорания и т. д.).
Электрохимическая коррозия проходит в среде электролита, ее от­
личие — разделение в пространстве процессов окисления и восста­
новления. Этот тип коррозии более распространен, ей подвергаются 
металлические конструкции в почвенных, речных и морских водах, 
в растворах солей, кислот, щелочей, в атмосфере под адсорбирован­
ными пленками влаги и т. д. Электрохимическая коррозия осущест­
вляется при наличии разности потенциалов участков металлической 
поверхности.
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Основные причины электрохимической коррозии (возникновения 
разности потенциалов)
·	 контакт разнородных металлов,
·	 микронапряжения в металлическом изделии,
·	 неоднородность механической или термической обработки ме­
таллической поверхности,
·	 наличие неметаллических включений и загрязнений (графита, 
карбидов, пятен краски на поверхности и т. д.),
·	 разность температур участков металлической поверхности.
Способность металла сопротивляться коррозионному воздействию 
среды называют коррозионной стойкостью. Коррозионную стой­
кость определяют качественно и количественно — скоростью корро­
зии в данных условиях, группой или баллом стойкости по принятой 
шкале. Металлы, обладающие высокой коррозионной стойкостью, 
называют коррозионно­стойкими.
11.2. Анодный и катодный процессы  
при электрохимической коррозии
При электрохимической коррозии выделяют два взаимосвязан­
ных процесса: анодный и катодный.
·	 Анодный процесс — окисление металла, проходит на участках из­
делий с меньшим потенциалом в данной среде. Анодные участ­
ки разрушаются.
·	 Катодный процесс — восстановление окислителя, находящего­
ся в растворе или расплаве электролита, происходит на участ­
ках изделий с бóльшим потенциалом в данной среде. Катодные 
участки химически не изменяются. Они служат проводниками 
электронов от анодных участков к окислителю, чем усиливают 
коррозию анодных участков. Более подробно это будет рассмо­
трено далее на конкретных примерах.
Окислители при коррозии принято называть деполяризаторами. 
Коррозию с участием наиболее распространенных окислителей — 
растворенного кислорода и ионов водорода (кислоты или воды) — 
соответственно называют коррозией с кислородной и водородной де­
поляризацией. Уравнения катодных процессов приведены в таблице.
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Уравнения катодного процесса при коррозии
с водородной деполяризацией
(в отсутствие растворенного О2)
с кислородной деполяризацией
(в присутствии растворенного О2)
кислая среда
2Н+ + 2ē = Н2 (1) О2 + 4Н+ + 4ē = 2Н2О (3)
нейтральная и щелочная среда
2Н2О + 2ē = Н2 + 2ОН– (2) О2 + 2Н2О + 4ē = 4ОН– (4)
Окислительно­восстановительные потенциалы кислорода и во­
дорода в различных средах (точнее, соответствующих окислительно­
восстановительных пар) указаны в таблице.
Кислая среда
(рН = 0)
Нейтральная среда
(рН = 7)
Щелочная среда
(рН = 14)
Oк/Вс Е 0, В Oк/Вс Е 0, В Oк/Вс Е 0, В
2H+/H2 0,00 2H2O/H2 -0,41 2H2O/H2 -0,83
O2/2H2O +1,22 O2/4OH– +0,81 O2/4OH– +0,40
Окислительные свойства кислорода выше окислительных свойств 
иона водорода (или воды). В присутствии кислорода в растворе кор­
розия необязательно будет проходить за счет кислородной деполяри­
зации, так как концентрация растворенного кислорода, как правило, 
невелика. Установлено, что при рН і 7, т. е. в нейтральных и щелоч­
ных растворах, процесс обычно протекает с кислородной деполяри­
зацией — уравнение (4), в кислых средах — преимущественно с во­
дородной деполяризацией — уравнение (1).
Коррозия, как и любой окислительно­восстановительный процесс, 
может осуществляться только при условии, что потенциал окислите­
ля больше потенциала восстановителя (металла анодных участков).
11.3. Коррозия при контакте разнородных металлов
Один из распространенных случаев электрохимической корро­
зии — процессы, происходящие при наличии контакта двух металлов, 
находящихся в растворе электролита. Такую пару металлов (М1 и М2) 
называют гальванопарой и обозначают М1/М2.
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Упрощенное описание коррозионного процесса с участием галь­
ванопар целесообразно выполнять в следующей последовательности.
·	 Выписать значения потенциалов металлов в данной среде, опре­
делить анод (металл — с меньшим значением потенциала) и ка­
тод (металл — с бóльшим значением потенциала).
·	 Выписать значение потенциала возможного окислителя (депо­
ляризатора).
·	 Оценить возможность процесса сравнением потенциалов окис­
лителя и восстановителя.
·	 Написать уравнения полуреакций:
§	анодной — окисления материала анода;
§	катодной — восстановления окислителя.
·	 Суммировать уравнения полуреакций, написать ионное и мо­
лекулярное уравнения окислительно­восстановительной реак­
ции, протекающей при гальванокоррозии.
·	 Указать на условной схеме гальванопары направление переме­
щения электронов.
Пример 1. Рассмотрите процесс коррозии луженого (покрытого 
оловом) железа при условии нарушения сплошности покрытия в кис­
лой среде в отсутствие растворенного кислорода.
Решение
При условии нарушения сплошности покрытия образуется галь­
ванопара, ее условная схема
 Fe        Sn 
HCl 
·	 Значения потенциалов металлов
 ESn /Sn
0
2  B+ = -0 14, ;   EFe /Fe
0
2  B+ = -0 44, .
 Fe — анод гальванопары (А) — восстановитель, окисляется;
 Sn– катод гальванопары (К).
·	 Возможный окислитель — ионы водорода кислоты, E2H /H
0
2
 B+ = 0 .
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·	 Сравнение потенциалов окислителя и восстановителя
 E E2H /H
0
2
+ +> Fe /Fe
0
2 , т. е. коррозия железа возможна.
·	 Уравнения полуреакций
 A:                Fe — 2ē = Fe 2+ – окисление
 K(Sn):        2 Н+ + 2ē = Н2 – восстановление
·	 Ионное и молекулярное уравнения:
Fe + 2 Н+ = Fe 2+ + Н2
Fe + 2 НCl = FeCl2 + Н2
·	 Направление перемещения электронов на условной схеме 
гальванопары (от участка с меньшим потенциалом к участку 
с бóльшим потенциалом):
Fe   Sn 
HCl 
ē 
ē 
В гальванопаре олово­железо в кислой среде разрушается железо, 
на олове выделяется водород.
Пример 2. Рассмотрите процесс коррозии с кислородной деполя­
ризацией во влажном воздухе гальванопары Mg/Fe.
Решение
Условная схема гальванопары
O + O
Mg      Fe 
H2 2 
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·	 Значения потенциалов металлов
 EMg(OH) /Mg2  B;= -2 38,   EFe(OH) /Fe2  B= -0 46, .
 Mg – анод гальванопары (А) — восстановитель, окисляется.
 Fe – катод гальванопары (К).
·	 Окислитель при коррозии с кислородной деполяризацией — 
кислород, EO /4OH2  B- = 0 81, .
 E EO /4OH Mg(OH) /Mg2 2- > ,  коррозия возможна.
·	 Уравнения полуреакций
 A:               2       Mg + 2H2O- 2ē = Mg (OH)2 + 2H+ – окисление
 K (Fe):     1         O2 + 2H2O + 4ē = 4OНˉ – восстановление
 2Mg + 4H2O + O2 + 2H2O = 2Mg (OH)2 + 4H+ + 4OHˉ
                                                                                          4H2O
·	 Молекулярное уравнение:
 2Mg + O2 + 2H2O = 2Mg (OH)2
·	 Направление перемещения электронов на условной схеме галь­
ванопары:  
 
 Mg      Fe 
H2O + O2 
ē 
ē 
При контакте разнородных металлов более активный металл под­
вергается окислению, разрушается. Контакт с менее активным метал­
лом усиливает коррозию более активного металла. Контакт с более 
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активным металлом защищает менее активный металл от коррози­
онного разрушения.
11.4. Методы защиты металлов от коррозии
Изоляция металла от коррозионной среды.
·	 Неметаллические покрытия:
— лаки, краски, эмали, битум, пластмассы, керамика, резина, 
смолы и другие покрытия, наносимые физическими спосо­
бами;
— оксидные, фосфатные и другие пленки, получаемые обра­
боткой металла химическими веществами.
·	 Металлические покрытия.
— Анодные покрытия — покрытие изделия более активным ме­
таллом, то есть металлом с меньшим потенциалом в дан­
ной среде, чем потенциал покрываемого металла, пример — 
оцинкованное железо.
— Катодныепокрытия — покрытие изделия менее активным 
металлом, то есть металлом с бóльшим потенциалом в дан­
ной среде, чем потенциал покрываемого металла; приме­
ры — меднение, никелирование стали.
Схемы процессов, происходящих в порах или при нарушении 
сплошности металлических покрытий, приведены на рисунке.
ē 
H2 
Zn Zn 
Fe 
 
 
 
ē 
Zn2+ 
e       
Cu 
H2O + 
O2 
 
H+ 
ē 
H2 
Ni Ni 
Fe 
 
 
 
Fe2+ 
ē 
H+ 
e       
Cu 
H2
O + 
O2 
                    катодное покрытие                                   анодное покрытие
                      (никелирование)                                         (цинкование)
Анодные покрытия более надежно защищают металл основы 
от коррозии. Основное требование к катодным покрытиям — высо­
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кая механическая прочность покрытия и коррозионная стойкость ме­
талла покрытия. К примеру, никелирование используют для защиты 
от коррозии и для декоративной отделки деталей автомобилей, прибо­
ров, предметов домашнего обихода и т. д. Никель отличается высокой 
коррозионной стойкостью на воздухе, в растворах щелочей и некото­
рых кислот благодаря пассивации.
Уменьшение агрессивности среды.
·	 Введение ингибиторов — специальных химических соединений, 
замедляющих коррозию.
·	 Деаэрация — удаление из воды растворенного кислорода (осу­
ществляется кипячением, пропусканием нагретой воды через 
стальную стружку и т. д.).
Электрохимические способы защиты.
·	 Протекторная защита. К защищаемой металлической кон­
струкции прикрепляют более активный металл, который окис­
ляется, предохраняя конструкцию от разрушения. Этот металл 
выполняет роль протектора по отношению к металлической 
конструкции. Например, для протекторной защиты изделий 
из стали в подземных условиях используют сплавы на основе 
магния, алюминия, цинка. С помощью одного магниевого про­
тектора защищают до 8 км трубопровода.
Zn 
 
Mg 
 
Al 
 
Продукты 
окисления 
Защищаемая 
конструкция 
Протектор 
Почвенная 
вода 
Fe 
ē 
← 
·	 Катодная защита. При катодной защите используют внешний 
источник постоянного тока. Защищаемую конструкцию (тру­
бопроводы, рельсы) присоединяют к отрицательному полюсу 
источника тока (к катоду). Положительный полюс источни­
ка тока присоединяют к металлическому лому, находящемуся 
в коррозионной среде.
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Металлический 
лом 
 
Продукты 
окисления 
Защищаемая 
конструкция 
К(–)А(+) 
○            ○ 
Почвенная 
вода 
К сети 
Fe 
ē 
← 
ē 
← 
·	 Легирование металлов.
·	 Рациональное конструирование элементов металлических ап­
паратов и сооружений.
11.5. Задания для самостоятельной подготовки
Рассмотрите коррозию гальванопары, используя потенциалы 
(табл. П. 7): укажите анод и катод, напишите электронно­ионные 
уравнения полуреакций анодного и катодного процессов, суммарные 
ионное и молекулярное уравнения окислительно­восстановительной 
реакции, протекающей при гальванокоррозии, укажите направление 
перемещения электронов в системе.
Коррозионная среда
H2O + O2 NaOH + H2O HCl р­р
1. Fe/Zn 11. Fe/Cu 21. Pb/Zn
2. Fe/Ni 12. Zn/Sn 22. Al/Cu
3. Pb/Fe 13. Cd/Cr 23. Al/Ni
4. Cu/Zn 14. Al/Cu 24. Sn/Cu
5. Zn/Fe 15. Fe/Cr 25. Co/Al
6. Zn/Al 16. Al/Fe 26. Cr/Ni
7. Cr/Cu 17. Pb/Cr 27. Al/Fe
8. Cu/Al 18. Cr/Zn 28. Fe/Mg
9. Zn/Sn  19. Mg/Cd 29. Cr/Bi
10. Co/Mg 20. Zn/Fe 30. Pb/Al
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12.1. Общие понятия
Э лектролиз — совокупность процессов, проходящих на элек­тродах при прохождении электрического тока через раствор или расплав электролита.
Электролиз проводят в специальных устройствах — электроли­
зерах. Простейший электролизер состоит из емкости, в которую по­
мещают электролит, и двух электродов, подключаемых к внешнему 
источнику постоянного тока. Электроды могут быть инертные и ак­
тивные. В качестве инертных электродов обычно используют графит 
или платину.
Катод электролизера подключают к отрицательному полюсу ис­
точника тока, на нем происходит полуреакция восстановления ионов 
или молекул из раствора или расплава электролита (катод — восста­
новитель).
Анод электролизера подключают к положительному полюсу источ­
ника тока, на нем происходит полуреакция окисления (анод — окисли­
тель). Если анод инертный, окисляются ионы или молекулы из раство­
ра или расплава электролита, если анод активный — материал анода.
Катодная полуреакция проходит при условии
Е Eк Ок/Вс< ,
где Ек  — потенциал катода; EОк/Вс  — потенциал полуреакции,
анодная полуреакция — при условии
Е Ea Ок/Вс> ,
где Еa  — потенциал анода.
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Под действием внешнего источника тока отрицательно заряжен­
ные ионы (анионы) перемещаются к аноду, положительно заряжен­
ные ионы (катионы) — к катоду. С увеличением подаваемого на элек­
троды напряжения потенциал катода понижается, а потенциал анода 
повышается. Когда потенциалы катода и анода достигают значений, 
необходимых для осуществления катодной и анодной полуреакций, 
начинается электролиз.
12.2. Электролиз расплавов солей
Электролиз расплава NaCl с применением инертных электродов.
В расплаве соль диссоциирует:
NaCl = Na+ + Cl–.
При подаче на электроды напряжения происходит направленное 
перемещение частиц: ионов Na+ к катоду, а ионов Cl– — к аноду. При 
определенном напряжении на катоде происходит восстановление, 
на аноде — окисление ионов.
Схема электролиза расплава NaCl:
К (-)                              А (+)
Na e Na+ + =              2Cl 2e Cl2
- - =
Процесс электролиза расплавов солей используют в промышлен­
ности для получения активных металлов: щелочных, щелочно­земель­
ных, магния, алюминия.
12.3. Электролиз водных растворов солей
Процессы электролиза водных растворов солей существенно от­
личаются от процессов электролиза расплавов солей, так как в элек­
тродных процессах может участвовать вода.
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12.3.1. Катодные процессы
Участниками катодного процесса в растворах солей помимо кати­
онов металлов Men+ могут быть ионы водорода (свободные или в со­
ставе молекул воды). Возможные катодные полуреакции заключают­
ся в восстановлении этих частиц:
Me e Men n+ + = ;
2H 2e H2
+ + =  (в кислой среде);
2H O 2e H 2OH2 2+ = +
-  (в нейтральной и щелочной средах).
В зависимости от активности металлов существуют три варианта 
реализации этих процессов:
·	 электродный потенциал металла имеет положительное значе­
ние (например, медь, серебро) — его ионы практически полно­
стью восстанавливаются, выделения водорода не происходит;
·	 электродный потенциал металла имеет отрицательное значе­
ние, но не ниже –1 В (например, железо, цинк) — его ионы мо­
гут восстанавливаться одновременно с ионами водорода;
·	 электродный потенциал металла ниже –1 В (например, алю­
миний, магний) — восстанавливаются только ионы водорода.
Если в растворе присутствуют катионы нескольких металлов, при 
повышении напряжения в первую очередь восстанавливаются ионы 
металлов с бóльшим значением электродного потенциала.
12.3.2. Анодные процессы
На аноде при электролизе водных растворов могут протекать 
несколько процессов:
·	 окисление анионов солей
Вс e Ок- =n ,
·	 окисление молекул воды (в нейтральной и кислой средах)
2H O 4e O 4OH ;2 2- = +
-
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·	 гидроксид­ионов (в щелочной среде)
4OH 4e O 2H O 2 2- = + ;
·	 растворение металла электрода (при электролизе с активным 
анодом)
Me e Me- = +n n .
Анионы, включающие атомы элементов в высшей степени окис­
ления (SO42-, NO3–, CO32-, PO43-	и др.), на аноде не окисляются. В их 
присутствии в растворе на инертном аноде окисляются молекулы воды 
с образованием кислорода.
Если в растворе присутствует несколько анионов, способных 
к окислению, их разрядка при повышении напряжения происходит 
в порядке повышения окислительно­восстановительного потенциала.
12.3.3. Перенапряжение при электролизе растворов солей
Практическое осуществление катодной и анодной полуреакций 
возможно при определенной величине смещения потенциалов элек­
тродов от равновесных значений, которую называют катодным ( )DEк  
и анодным ( )DEa перенапряжением:
Е E Eк к Ок/Вс= - ,
DЕ E Eа а Ок/Вс= - .
Катионы металлов в растворах солей разряжаются на катоде 
с небольшим перенапряжением, то есть при потенциалах, близких 
к значениям E nMe /Me
0
+ . Незначительно также перенапряжение при раз­
рядке на аноде анионов бескислородных кислот (Cl–, Br–, I–, S 2–).
Более высокое значение перенапряжения характерно для полу­
реакций с участием воды. Анализ характера электродных процессов 
при электролизе водных растворов солей можно проводить с учетом 
усредненных значений потенциалов полуреакций выделения водо­
рода и кислорода, т. е.
E2H O/H
выд
2 2
 B» -1 ;  EO /2H O
выд
2 2
 B» +1 8, .
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12.4. Закон Фарадея
Количественные соотношения при электролизе были установле­
ны Фарадеем.
Закон Фарадея: масса веществ, которые образуются или раство­
ряются на электродах, пропорциональна количеству электричества, 
прошедшего через раствор.
На основании закона получена формула для расчета массы ве­
ществ, выделяющихся на электродах при пропускании через раствор 
электрического тока.
m
It
nF
=M ,
где m — масса вещества, выделившегося на электроде, г; M — моляр­
ная масса вещества, выделившегося на электроде, г/моль; I — сила 
тока, А; t — время, с; n — число электронов, участвующих в электро­
дной полуреакции; F – постоянная Фарадея, 96500 Кл/моль.
Объем выделяющихся газообразных продуктов при нормальных 
условиях определяют по формуле
V V
It
nF
= M ,
где V — объем выделяющегося газа, л; VM — молярный объем газа при 
нормальных условиях, равный 22,4 л/моль.
12.5. Примеры решения и оформления заданий
Пример 1. Рассмотрите схему электролиза раствора сульфата ка­
лия с инертными электродами.
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K2SO4 = 2 K+ + SO42–
К (–)
K+, H2O
Е 0 К+/К = — 2,93 В
Е 2H2O/H2 ≈ — 1 В
Ионы калия не разряжаются, 
происходит восстановление воды
2 Н2 О + 2ē = Н2+ 2 ОН–
А (+)
SO42–, H2O
ЕO2/2H2O ≈ + 1,8 В
Сульфат­ионы не окисляются, 
происходит окисление воды
2H2O — 4 ē = O2 + 4H+
Пример 2. Рассмотрите схему электролиза раствора хлорида меди 
(II) с инертными электродами. Рассчитайте массу или объем (при нор­
мальных условиях для газов) продуктов, выделяющихся при пропу­
скании в течение 1 часа тока силой 3 А.
СuCl2 = Cu 2+ + 2Cl–
К (–)
Cu 2+, H2O
Е 0 Сu 2+/Cu = + 0,34 В
Е 2H2O/H2 ≈ — 1 В
Cu 2+ + 2 ē = Cu
А (+)
Cl–, H2O
Е 02Cl–/Cl2 = + 1,36 В
ЕO2/2H2O ≈ + 1,8 В
2Cl– — 2 ē = Cl2
Пример 3. Рассмотреть схему электролиза раствора хлорида нике­
ля (II) с никелевым анодом:
NiCl2 = Ni+ + 2Cl–
К (–)
Ni 2+, H2O
Е 0Ni 2+/Ni = — 0,25 В
Е 2H2O/H2 ≈ — 1 В
Ni 2+ + 2 ē = Ni
А (+) — Ni
Cl–, H2O
Е 0Ni 2+/Ni = — 0,25 В
Е 0 2Cl–/Cl2 = + 1,36 В
ЕO2/2H2O ≈ + 1,8 В
Ni — 2 ē = Ni 2+
Происходит растворение анода
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12.6. Задания для самостоятельной подготовки
Рассмотрите катодные и анодные процессы при электролизе во­
дных растворов (отдельно двух растворов) с инертными электродами 
(для обоснования используйте значения потенциалов, приведенных 
в табл. П. 6, П. 7, П. 8).
Вари­
ант Растворы
Вари­
ант Растворы
Вари­
ант Растворы
1 LiBr, NiSO4 11 Al2 (SO4)3, SnCl2 21 NaOH, NaNO2
2 K3PO4, ZnCl2 12 Ca (NO3)2, CdCl2 22 ZnSO4, MgCl2
3 Ba (NO3)2, CuCl2 13 K2SO4, NiCl2 23 Na2CO3, FeCl2
4 NaCl, Bi (NO3)3 14 FeBr2, KMnO4 24 Ba (NO2)2, CoCl2
5 FeBr2, Co (NO3)2 15 Co (NO3)2, ZnCl2 25 MgCl2, NaNO3
6 K2CO3, AgF 16 NiSO4, NaCl 26 CoBr2, Ba (NO3)2
7 СоCl2, NaNO3 17 BeSO4, CuCl2 27 NiSO4, MgCl2
8 AgNO3, CaCl2 18 Mg (NO3)2, NaI 28 NaNO2, CuCl2
9 BaCl2, Pb (NO3)2 19 KOH, ZnSO4 29 KI, BeSO4
10 Bi (NO3)3, KBr 20 CaI2, H2SO4 30 CuCl2, K3PO4
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Таблица П. 3
Стандартные энтальпии образования и энтропии некоторых веществ  
при Р = 101325 Па и Т = 298 К
Вещество DН
 0, 
кДж/моль
S 0, 
Дж/моль ∙К Вещество
DН 0, 
кДж/моль
S 0, 
Дж/моль∙К
Al2O3 (к) -1676,0 50,9 Н2S (г) -21 205,7
Al2 (SO4)3 (к) -3434,0 239,2 MgO (к) -601,6 27
ВаСО3 (к) -1202 112,1 NH3 (г) -46 192,6
ВаО (к) -557,97 70,29 NO (г) +90,3 210,6
СаО (к) -635,5 38 NO2 (г) +33,9 240
СаСО3 (к) -1205,0 91,7 N2O4 (г) +9,2 304,4
Са (ОН) 2 (к) -987 83,7 N2O (г) +82,01 219,83
СаSО4 (к) -1424 106,7 SО2 (г) –296,0 248,5
СН4 (г) -74,9 186,0 SО3 (г) –395,2 256,2
С2 Н6 (г) -89,7 229,5 ZnS (к) -210,0 57,7
СО (г) -110,5 197,5 ZnО (к) -349,0 43,5
СО2 (г) -393,3 213,7 Al (к) 0 28,3
Сu2 О (к) -166,5 93 Сu (к) 0 33
Сu2S (к) -82,0 121 С (графит) 0 5,7
СuО (к) -156 43 Cl2 (г) 0 223
FeO (к) -263,8 58,8 Fe (к) 0 27
Fe2O3 (к) -822,1 87,5 Н2 (г) 0 130,5
Fe3O4 (к) -1117,1 146,2 I2 (г) 62,2 260,6
HCl (г) -91,6 186,8 Mg (к) 0 32,7
HI (г) 25,5 206,3 N2 (г) 0 191,5
Н2 О (г) -242 188,7 О2 (г) 0 205
Н2 О (ж) -286 70 S (ромб) 0 32
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Таблица П. 4
Названия некоторых кислот и их солей
Кислота Название солей
Название Формула
Азотистая HNO2 Нитриты
Азотная HNO3 Нитраты
Бромоводородная НBr Бромиды
Дихромовая H2Cr2O7 Дихроматы
Иодоводородная HI Иодиды
Кремниевая H2SiO3 Силикаты
Марганцовая HMnO4 Перманганаты
Сероводородная H2S Сульфиды
Сернистая H2SO3 Сульфиты
Серная H2SO4 Сульфаты
Тиоциановодородная HCNS Тиоцианаты
Угольная H2CO3 Карбонаты
Уксусная CH3COOH Ацетаты
Фосфорная H3PO4 Фосфаты
Фтороводородная HF Фториды
Хлороводородная
(соляная) HCl Хлориды
Хлорноватистая HClO Гипохлориты
Хлористая HClO2 Хлориты
Хлорноватая HСlO3 Хлораты
Хлорная HСlO4 Перхлораты
Хромовая H2CrO4 Хроматы
Циановодородная HCN Цианиды
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Таблица П. 5
Константы диссоциации слабых электролитов при Т = 298 К
Вещество Кд Вещество Кд
HCOOH K = 1,77 ∙ 10–4
H3PO4
K1 = 7,5 ∙ 10–3
CH3COOH K = 1,75 ∙ 10–5 K2 = 6,23 ∙ 10–8
HCN K = 7,9 ∙ 10–12 K3 = 2,2 ∙ 10–13
H2CO3
K1 = 4,31 ∙ 10–7 HAlO2 K = 6 ∙ 10–13
K2 = 5,61 ∙ 10–11
H3BO3
K1 = 5,8 ∙ 10–10
HF K = 6,61 ∙ 10–4 K2 = 1,8 ∙ 10–13
HNO2 K = 4 ∙ 10–4 K3 = 1,6 ∙ 10–14
H2SO3
K1 = 1,3 ∙ 10–2 HСIO К = 5 ∙ 10–8
K2 = 5 ∙ 10–6 HBrO К = 2,5 ∙ 10–9
H2S
K1 = 5,7 ∙ 10–8 HIO К = 2,3 ∙ 10–11
K2 = 1,2 ∙ 10–15 NH3 ∙ H2O K = 1,79 ∙ 10–5
H2SiO3
K1 = 1,3 ∙ 10–10 Al (OH)3 K1 = 1,38 ∙ 10–9
K2 = 2 ∙ 10–12 Zn (OH)2
K1 = 4,4 ∙ 10–5
Fe (OH)2 K2 = 1,3 ∙ 10–4 K2 = 1,5 ∙ 10–9
Fe (OH)3
K2 = 1,82 ∙ 10–11 Cd (OH)2 K2 = 5 ∙ 10–3
K3 = 1,35 ∙ 10–12 Cr (OH)3 K3 = 1 ∙ 10–10
Cu (OH)2 K2 = 3,4 ∙ 10–7 Pb (OH)2
K1 = 9,6 ∙ 10 –4
Ni (OH)2 K2 = 2,5 ∙ 10–5 K2 = 3 ∙ 10–8
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Таблица П. 6
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы металлов
Электродная реакция Е 0, В Электродная реакция Е 0, В
Li++ ē = Li –3,045 Ti 3++ 3ē = Ti –0,330
Rb++ ē = Rb –2,925 Co 2++ 2ē = Co –0,280
K++ ē = K –2,925 Ni 2++ 2ē = Ni –0,250
Cs++ ē = Cs –2,923 Sn 2++ 2ē = Sn –0,136
Ba 2++ 2ē = Ba –2,906 Pb 2++ 2ē = Pb –0,126
Sr 2++ 2ē = Sr –2,890 Fe 3++ 3ē = Fe –0,036
Ca 2++ 2ē = Ca –2,866 2H++ 2ē = H2 +0,000
Na++ ē = Na –2,714 Sn 4++ 4ē = Sn +0,020
Mg 2++ 2ē = Mg –2,363 Sb 3++ 3ē = Sb +0, 200
Be 2++ 2ē = Be –1,847 Cu 2++ 2ē = Cu +0,337
Al 3++ 3ē = Al –1,662 Cu++ ē = Cu +0,520
Ti 2++ 2ē = Ti –1,628 Rh 3++ 3ē = Rh +0,760
Mn 2++ 2ē = Mn –1,180 Ag++ ē = Ag +0,799
Zn 2++ 2ē = Zn –0,763 Hg 2++ 2ē = Hg +0,854
Cr 3++ 3ē = Cr –0,744 Pd 2++ 2ē = Pd +0,987
Fe 2++ 2ē = Fe –0,440 Pt 2++ 2ē = Pt +1,19
Cd 2++ 2ē = Cd –0,403 Au 3++ 3ē = Au +1,498
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Таблица П. 7
Окислительно-восстановительные потенциалы водорода, кислорода и металлов 
в разных средах
Кислая среда (рН = 0) Нейтральная среда (рН=7) Щелочная среда (рН=14)
Oх/Red Е 0, В Oх/Red Е 0, В Oх/Red Е 0, В
2H+/H2 0,00 2H2O/H2 -0,41 2H2O/H2 -0,83
O2/2H2O +1,22 O2/4OH– +0,81 O2/4OH– +0,40
Mg 2+/Mg -2,36 Mg (OH)2/Mg -2,38 Mg (OH)2/Mg -2,69
Al 3+/Al -1,66 Al (OH)3/Al -1,88 AlO2–/Al -2,36
Zn 2+/Zn -0,76 Zn (OH)2/Zn -0,81 ZnO22–/Zn -1,22
Cr 3+/Cr -0,74 Cr (OH)3/Cr -0,93 CrO2–/Cr -1,32
Fe 2+/Fe -0,44 Fe (OH)2/Fe -0,46 Fe (OH)2/Fe -0,87
Cd 2+/Cd -0,40 Cd (OH)2/Cd -0,41 Cd (OH)2/Cd -0,82
Co 2+/Co -0,28 Co (OH)2/Co -0,32 Co (OH)2/Co -0,73
Ni 2+/Ni -0,25 Ni (OH)2/Ni -0,30 Ni (OH)2/Ni -0,72
Sn 2+/Sn -0,14 Sn (OH)2/Sn -0,50 SnO22–/Sn -0,91
Pb 2+/Pb -0,13 Pb (OH)2/Pb -0,14 PbO22–/Pb -0,54
Bi 3+/Bi +0,21 BiO+/Bi -0,04 Bi2O3/2Bi -0,45
Cu 2+/Cu +0,34 Cu (OH)2/Cu +0,19 Cu (OH)2/Cu -0,22
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Таблица П. 8
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы  
в водных растворах (298 К)
Oх/Red Е 0, В Oх/Red Е 0, В
Au 3+ Au +1,50 MnO4– MnO42– +0,56
Au+ Au +1,68 MnO4– MnO2 +1,69
Br2 (ж) Br – +1,09 MnO4– Mn 2+ +1,51
BrO3– Br– +0,61 MnO42– MnO2 +1,29
BrO– Br– +0,45 NO3– NO2 +0,77
BrO Br2 +0,76 NO3– NO2– +0,84
Cl2 (жид) Cl– +1,36 PbO2 Pb 2+ +1,45
ClO4– Cl2 +1,39 S S 2– –0,47
ClO3– Cl2 +1,47 SO42– H2SO3 +0,17
Cr2O72– Cr 3+ +1,33 SO42– S +0,36
CrO42– CrO2– –0,16 SO42– S 2– +0,15
F2 F­ +2,87 SO42– H2S +0,30
Fe 3+ Fe –0,04 PO43­ P (красный) –0,13
Fe 2+ Fe –0,44 Sn 4+ Sn +0,01
Fe 3+ Fe 2+ +0,77 Sn 4+ Sn 2+ +0,15
FeO42­ Fe 3+ +1,70 SnO32– Sn 2+ +0,84
I2 (жид) I– +0,54 Ti 4+ Ti 2+ –0,09
IO– I– +0,49 TiO2 Ti 2+ –0,50
IO4– IO3– +1,65 VO 2+ V 2+ +0,34
IO3– I2 +1,19 V 3+ V 2+ –0,25
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